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Em uma ou outra ocasiao, quem nao desejou que transform agoes tais como o estrago 
de alimentos, a queima de velas, o rachamento e o descascamento de pinturas e a ferrugem da 
lataria dos automoveis ocorressem um pouco mais lentamente? E quem ja nao desejou que a 
cicatrizagao de feridas, o cozimento de batatas, o endurecimento do concreto, o crescimento 
de plantas e a desintegragao de plasticos e outros objetos jogados no lixo ocorressem mais 
rapidamente? As velocidades das reagoes qufmicas podem ser extremamente lentas ou 
extremamente rapidas. O estudo dos fatores que influenciam as velocidades das reagoes tern 
aplicagoes praticas obvias. Alem disso, este estudo fornece informagoes valiosas de como as 
reagoes qufmicas ocorrem na realidade. 

A cinetica qmmica e o estudo das velocidades e mecanismos das reagoes quimicas. A 
velocidade de uma reagao e a medida da rapidez com que se formam os produtos e se 
consomem os reagentes. O mecanismo de uma reagao consiste na descrigao detalhada da 
sequencia de etapas individuais que conduzem os reagentes aos produtos. A equagao 
simplificada para uma reagao nao exibe essas etapas, mostrando apenas a modificagao global, 
resultado final de todas as etapas que participam do mecanismo. Muito do que conhecemos 
sobre os mecanismos das reagoes provem do estudo das velocidades de reagao e de como sao 
influenciadas por varios fatores. Em geral, a velocidade de uma reagao e determinada: (1) 
pelas propriedades dos reagentes, (2) pelas concentragoes dos reagentes e (3) pela 
temperatura. A velocidade pode ser influenciada, ainda: (4) pelas concentragoes de outras 
substancias que nao sao os reagentes e (5) pelas areas das superficies em contato com os 
reagentes. 

Neste capftulo introduzimos um novo sfmbolo, os colchetes [ ], que indicarao a 
concentragao da especie que esta representada no seu interior. Esta e uma convengao usual e 
significa: concentragao molar, a menos que uma outra unidade seja especificada. Assim, por 
exemplo, "a concentragao molar dos ions sodio” sera escrita [Na + ]. 


13.1 VELOCIDADES DE REAGAO E MECANISMOS: UMA RAPIDA INTRODUQAO 
O SIGNIFICADO DE VELOCIDADE 

A velocidade de reagao mede quao rapidamente um reagente e consumido ou um 
produto e formado, durante a reagao. Para ver como as velocidades de reagao podem ser 
descritas quantativamente, considere a reagao hipotetica, homogenea (em fase unica): 

A + B -► C + D 
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Admita que A e B sao misturados no tempo t - 0 e que a concentragao inicial de A e 
10,00 mol/L. Com a ocorrencia da reagao, [A] decresce, como e mostrado pela curva da 
Figura 13.1. Expressar a velocidade da rea§ao numericamente nao e facil, pois a velocidade 
com que os reagentes sao consumidos (e os produtos sao formados) varia constantemente. 
Diante desta dificuldade, como poderemos expressar a velocidade? Uma solugao para o 
problema e considerar a velocidade media de desaparecimento de A (decrescimo de sua 
concentragao) num certo intervalo de tempo. A tabela seguinte mostra [A] num intervalo de 2 
min (os pontos da tabela estao representados no grafico da Figura 13.1.): 


Tempo, min 

[A] mol/L 

0,0 

10,00 

2,0 

6,69 

4,0 

4,48 

6,0 

3,00 

8,0 

2,00 

10,0 

1,34 

12,0 

0,90 

14,0 

0,60 

16,0 

0,40 


A velocidade media de desaparecimento de A durante o intervalo de tempo, tj a t 2 e 
definida como a variagao da concentragao de A, A[A], dividida pelo correspondente intervalo 
de tempo, At, ou: 

, J A[A] [A] 2 - [A], 

velocidade media =-— =- 

A, l 2 - f, 


Costuma-se expressar a velocidade da reagao como um numero positivo, por este 
motivo, o sinal de menos antecede a fragao. No intervalo de t = 0,0 a t = 16,0, a concentragao 
de A decresce de 10,00 mol/L a 0,40 mol/L e a velocidade media correspondente a estes 16 


min e: 


velocidade mddia = - 


AfAj 

At 


0,40 mol/L - 10,00 mol,/L 
16.0 min - 0,0 min 


= 0,60 mol L' 1 min' 1 
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Figura 13.1 Varia§ao da concentra§ao com o tempo. 


A velocidade media no intervalo de tempo, 0 a 


[A] 2 - [A], 


E o coeficiente angular, ou inclinagao, com sinal negativo, da reta que une o ponto O 2 , 
[A] 2 ) com o ponto (ti, [A]i), no grafico. A reta para o intervalo de t = 0,0 a t = 16,0 min e 
mostrada na Figura 13.2. 

O valor numerico para a velocidade media de uma reagao depende do intervalo de 
tempo considerado. Se, por exemplo, considerarmos o intervalo de t = 4,0 min a t = 12,0 min, 
entao: 


velocidade media = - 


A[A] 

At 


W 2 -[A] x 

h - h 


0,90 mol/L - 4,48 mol/L 
12,0 min - 4,0 min 


= 0,45 mol L 1 min -1 




A Figura 13.2 mostra tambem a inclinagao da reta para este intervalo de tempo (4,0 a 
12,0 min). Os coeficientes angulares de cada uma das duas retas, com sinais trocados, 
representam as velocidades medias nos respectivos intervalos de tempo. Observe que as duas 
retas tern diferentes inclinagoes, portanto, correspondem a diferentes velocidades medias. 

Muito mais util do que a velocidade media e a medida da velocidade num determinado 
instante, a velocidade instantanea. A velocidade instantanea de uma reagao e a inclinagao da 
reta tangente a curva concentragao-tempo no ponto desejado. Tal tangente esta desenhada no 
ponto correspondente ao tempo de 8 min, na Figura 13.3. A inclinagao desta reta, com sinal 
negativo, e a velocidade instantanea apos 8 min do infcio da reagao, podendo ser avaliada a 
partir das coordenadas (t, [A]) de dois pontos quaisquer da reta, como por exemplo, (2,0; 4,3) 
e (12,0; 0,3). Entao, 


velocidade instantanea a 8 min = - inclina^ao = 


[A] 2 - [A], 


0,3 mol/L - 4,3 mol/L nAn .. 
,. _ . _ ;— = 0,40 mol I 

12,0 mm - 2,0 mm 


Devido ao uso da relagao -A [A] / At, para representar a velocidade media de 
desaparecimento de A, um outro sfmbolo e necessario para a representa§ao da velocidade 
instantanea. O sfmbolo quase sempre utilizado para este proposito e: 

_ d[A] 
dt 
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Figura 13.2 Yelocidades medias. 

Nesta expressao, os d's nao significam os x's e y's da algebra. A combi nagao d/dt 
significa taxa de variagao com o tempo. Ao escrevermos: 



Estabelecemos a taxa da variagao da concentragao de A com o tempo. Para expressar a 
taxa decrescente, colocamos um sinal negativo na frente: 






Tempo, min 


Figura 13.3 Velocidade instantanea. 

A velocidade instantanea nos 8 min e dada por: 

velocidade instantanea = — = — inclina 9 ao = 0,40 mol L -1 min -1 

A velocidade de uma reagao e expressa como a taxa de desaparecimento dos reagentes 
ou de aparecimento dos produtos. Embora estas taxas sejam proporcionais, nao sao 
necessariamente iguais. No exemplo a seguir, considere a reagao hipotetica: 


A + 2B 


3C + 4D 




Comentarios Adicionais 

A interpretagao adequada da expressao d/dt e importante. O significado desta 
expressao e, simplesmente, uma taxa de variagao com o tempo. Observe, em particular, 
que a letra d nao e um sfmbolo algebrico; em outras palavras, dt nao significa "d vezes t", 
nem d/dt significa "d dividido por dt". 


A expressao velocidade de reagao e vaga, a nao ser que se especifique a taxa de 
variagao. Assim, a velocidade pode ser dada por qualquer uma das seguintes expressoes: 


4A] 

dt 


4B] 

dt 


d[C] 

dt 


451 

dt 


(velocidade de decr£scimo de [A]) 
(velocidade de decrescimo de [B]) 
(velocidade de acrescimo de [C]) 
(velocidade de acrescimo de [D]) 


Observando, porem, a equagao da reagao, percebemos que as velocidades das quatro 
variagoes nao sao as mesmas. Por exemplo, B e consumida duas vezes mais rapidamente do 
que A (um mol de A consome dois mols de B). As diferentes velocidades sao inter- 
relacionadas por: 


4A] _ 

1 4B] 

_ 1 4C] 

_ 1 4D] 

dt 

2 dt 

3 dt 

4 dt 


Genericamente, para qualquer reagao: 

o.A + bB —► cC + dD 
As velocidades sao relacionadas por 


1 4A] 

1 4B] 

l 4C] 

1 4D] 

a dt 

b dt 

c dt 

d dt 
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O SIGNIFICADODE MECANISMO 

A maioria das reagoes nao ocorre em uma unica etapa, como descrita pela equagao 
simplificada, mas em uma serie de etapas. As vezes estas etapas se ordenam em uma 
seqliencia simples, enquanto em outros casos se relacionam de uma maneira mais complexa. 
As etapas que conduzem os reagentes aos produtos e a relagao entre estas etapas constituem o 
mecanismo da reagao. Observagao: os mecanismos so podem ser determinados 
experimentalmente. 

Por exemplo, uma reagao que ocorre por um simples mecanismo de duas etapas, em 
fase gasosa e homogenea, e a reagao do mono cloreto de iodo com hidrogenio: 

2ICl(g) + H 2 (g) —► 2HCl(g) + 12 (g) (equagao simplificada) 

O mecanismo desta reagao, encontrado experimentalmente, e: 

Etapa 1: IC1 + H 2 —► HI + HC1 

Etapa 2: IC1 + HI —► I 2 +HC1 

A primeira etapa deste mecanismo consiste na colisao das moleculas de IC1 com as de 
H 2 . Elas reagem para formar uma molecula de li e uma molecula de HC1. Na etapa 2, a 
molecula de HI colide e reage com uma segunda molecula de IC1, formando uma molecula de 
I 2 e uma segunda molecula de HC1. A transformagao completa e descrita pela equagao global, 
que pode ser obtida pela adigao das equagoes correspondentes as duas etapas. 


Comentarios Adicionais 

Uma questao nao muito obvia e que, apesar de dizermos que a etapa 1 do 
mecanismo precede a etapa 2, na realidade ambas ocorrem simultaneamente na mistura 
reagente. Esta aparente contradigao e desfeita quando consideramos um grande conjunto 
de moleculas de IC1 e H 2 . Nao seria razoavel supor que todas as "colisoes da etapa 2" 
ocorressem somente apos a realizagao de todas as "colisoes da etapa 1". E verdade que as 
"colisoes da etapa 2" nao ocorrem enquanto nao se forma uma molecula de HI na etapa 1, 
mas, apos a mistura inicial de IC1 e H 2 , muitas "colisoes da etapa 2" ocorrerao antes que 
todas as moleculas de H 2 se esgotem na etapa 1. 
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13.2 A EQUAGAO DE VELOCIDADE 

Varios fatores podem influenciar a velocidade de uma reagao, e um deles e a 
concentragao das especies reagentes. A expressao algebrica que relaciona a concentragao e a 
velocidade e denominada equagao de velocidade da reagao. 

E importante entender que a equagao de velocidade nao pode ser determinada a partir 
da equagao simplificada, mas deve ser obtida a partir das medidas experimentais de 
velocidades de reagao. 

A MEDIDA DAS VELOCIDADES DE REAGAO 

Projetar e realizar experiencias para medir a velocidade de uma reagao e um desafio, 
pois a medida de concentragoes que variam constantemente nem sempre e direta. Em 
princfpio poderemos medir a velocidade de uma reagao misturando primeiro os reagentes e 
depois tirando, periodicamente, pequenas amostras da mistura reagente para analise. Deste 
modo, podemos medir a variagao da concentragao dos reagentes ou dos produtos durante o 
intervalo de tempo precedente. Este procedimento pode ser satisfatorio se a reagao nao for 
muito rapida. Mas se a reagao for tao rapida a ponto de ocorrerem alteragoes apreciaveis nas 
concentragoes durante a retirada e analise de amostra, os resultados experimentais podem ser 
imprecisos. Uma maneira de solucionar este problema de amostragem, analise e tempo e 
diminuir subitamente a velocidade ("congelamento" da reagao), seja mediante um 
resfriamento rapido da amostra seja pela rapida remogao de um dos reagentes. (Neste segundo 
caso, a adigao de uma substancia que rapidamente se combine com um dos reagentes pode 
interromper efetivamente a reagao.) Um outro problema crftico no caso das reagoes rapidas se 
refere ao tempo de mistura. Nao e possfvel misturar os reagentes instantaneamente. Para uma 
reagao lenta, o tempo necessario para a mistura dos reagentes pode ser desprezfvel em 
comparagao ao intervalo de tempo necessario da mistura a amostragem. Com reagoes rapidas, 
entretanto, deve-se recorrer a metodos especiais de mistura rapida. Em lugar das analises 
qufmicas convencionais da mistura reagente, muitas vezes metodos instrumentals sao 
empregados para medir as propriedades ffsicas que se alteram no decurso de uma reagao. 
Assim, por exemplo, a velocidade de decomposigao do oxido de etileno, em fase gasosa, em 
metano e dioxido de carbono: 

C 2 H 4 0(g)-^ CH 4 (g) + COfg) 

Pode ser acompanhada pela observagao do aumento da pressao da mistura com o 
tempo. (Observe que o progresso de uma reagao em fase gasosa desse tipo so pode ser 
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acompanhado pela variagao da pressao se a estequiometria de reagao for tal que o numero de 
mols dos produtos for diferente do numero de mols dos reagentes.) 

A princfpio, qualquer propriedade ffsica que se altera pode ser utilizada para 
acompanhar o progresso da reagao. A absorgao de luz pelo iodo gasoso pode ser usada como 
medida de sua concentragao na reagao: 

H 2 (g) + I 2 (g) ► H 1(g) 

Que nao poderia ser estudada pela observagao das variagoes de pressao. (Por que?) Em 
experiencias semelhantes a esta e empregado, usualmente, um espectrofotometro, um 
dispositivo que mede a absorgao da luz em varios comprimentos de onda. Escolhendo um 
comprimento de onda no qual um dos componentes da mistura absorva energia intensamente, 
a variagao de concentragao deste componente pode ser acompanhada, a medida que a reagao 
se processa. Outras tecnicas que podem ser empregadas no acompanhamento da reagao 
incluem medidas de condutividade eletrica, densidade, mdice de refragao e viscosidade. 

A INFLUENCIA DA CONCENTRAGAO SOBRE AS VELOCIDADES DE REA£AO 

A velocidade de uma reagao geralmente depende, de algum modo, da concentragao de 
um ou mais reagentes, mas tambem das concentragoes dos produtos, ou mesmo de- 
substancias que nao aparecem na equagao da reagao global. Considere, por exemplo, a 
seguinte reagao hipotetica e homogenea: 

A + 2B + C—►D + E 

Suponhamos que uma serie de experimentos mostrou que, dobrando [A], a velocidade 
medida da reagao dobra, e triplicando [A], triplica-se a velocidade, mantendo-se todas as 
outras concentragoes e condigoes da experiencia. Matematicamente, isto significa a existencia 
de uma proporcionalidade direta entre a velocidade e [A], Se usarmos a expressao - d[A]/dt 
para representar a velocidade de desaparecimento de A, entao a proporcionalidade e expressa 
por: 


Suponhamos tambem que, de experiencias, observou-se que a velocidade e 
proporcional a [B] (mas e independente de [C], [D] e [E]). Entao podemos escrever: 
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d[ A] 

dt 


a [B] 


Combinando estas duas relagoes, obtemos: 


4A1 

dt 


a [A][B] 


E substituindo o sinal de proporcionalidade pelo de igualdade, encontramos: 



Onde k, a constante de proporcionalidade, e chamada constante de velocidade da 
reagao. Este e um exemplo de uma equagao de velocidade. Esta equagao expressa a relagao 
entre a velocidade da reagao e as concentragoes das especies que a influenciam. A constante 
de velocidade k possui um valor fixo numa dada temperatura para todas as concentragoes de 
A e B, mas seu valor varia com a temperatura. E de extrema importancia notar que nao ha, 
necessariamente, nenhuma relagao entre a estequiometria da equagao simplificada de uma 
reagao e a sua equagao de velocidade. Isto significa que e impossfvel escrever a equagao de 
velocidade de uma reagao pela simples analise da correspondente equagao qufmica. As 
equa§oes de velocidade sao determinadas a partir de dados experimentais. 

A ordem de uma rea^ao e a soma dos expoentes aos quais estao elevadas as 
concentragoes, na equagao de velocidade. A ordem em relagao a uma especie 6 o expoente da 
concentragao dessa especie na equagao. Assim, por exemplo, a reagao cuja equagao de 
velocidade e dita de primeira ordem relativamente a X, de segunda ordem quanto a Y e, 
portanto, de terceira ordem global. 


- ^ = k [X][Y] 2 

A equagao de velocidade descreve a relagao concentragao-velocidade. Como a 
velocidade da reagao varia com a temperatura, entao a constante de velocidade, k, 6 uma 
fungao de temperatura, usualmente crescendo com a mesma. (Discutiremos a relagao entre a 
temperatura e as velocidades de reagao na Segao 13.3.) 
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REA£OES DE PRIMEIRA ORDEM 
Metodo da Velocidade Inicial. 

Varios metodos sao uteis na deterrninagao das equagoes de velocidade. Um destes, o 
metodo da velocidade inicial, envolve a realizagao de uma serie de experiencias, em separado, 
numa dada temperatura. Este metodo consiste na determinagao da velocidade e concentragao 
dos reagentes no inlcio de cada experiencia, com posterior analise matematica da relagao 
entre a concentragao inicial e a velocidade inicial. Considere, por exemplo, a reagao 
hipotetica: 

A (g) —► produtos 

Suponha que esta reagao seja muito lenta a temperatura ambiente e rapida a 
temperaturas elevadas. Imagine que a experiencia seja executada com a introdu§ao de A num 
recipiente, a 500 °C, e que o decrescimo de A seja acompanhado periodicamente com a 
retirada de uma pequena amostra de mistura reagente que sera rapidamente resfriada a 
temperatura ambiente e analisada. Os resultados hipoteticos sao: 


Tempo, min 

[A], mol/L 

0,0 

1,30 

5,0 

1,08 

10,0 

0,90 

15,0 

0,75 

20,0 

0,62 

25,0 

0,52 

30,0 

0,43 
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Figura 13.4 A detenninagao de velocidade inicial. 

Se os dados resultantes forem colocados num grafico, como o da Figura 13.4, a 
velocidade instantanea da reagao, correspondente a qualquer tempo, podera ser obtida a partir 
do coeficiente angular da tangente a curva no tempo em questao. A velocidade inicial da 
reagao e encontrada desenhando-se a tangente a curva para t = O. Na Figura 13.4 a tangente e 
tragada, e o seu coeficiente angular e obtido: 

Coeficiente angular 

_ Omol/L - 1,30 mol/L = 

27,2 min - 0 min 

= -4,78 x ICC 2 mol/L min -1 

Esta e a velocidade instantanea da variagao de [A] no instante t = 0, que e a velocidade 
inicial. Em outras palavras, no imcio da reagao: 

_ = 4,78 x 10 -2 mol Lr'miir 1 

dt 
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Com a realizagao de outras experiencias (2,3 e 4) a mesma temperatura, a velocidade 
inicial da rea§ao pode ser encontrada para as outras concentrates iniciais, como resumido a 


seguir: 

Experiencia n ° 

[AJ inicial, mol/L 

Velocidade inicial, 

_ ftIA], mol L~' mm' 
dt 

1 

1,30 

4,78 x 10" 2 

2 

2,60 

9,56 x 1(T 2 

3 

3,90 

1,43 x 10" 1 

4 

0,891 

3,28 x 10" 2 


Da compara§ao dos resultados das experiencias 1 e 2, observamos que, ao se dobrar a 
concentragao inicial de A, ocorre uma duplicagao da velocidade inicial. Semelhantemente, 
uma compara§ao das experiencias 1 e 3 indica que, ao se triplicar a concentra§ao inicial de A, 
triplica-se a velocidade de reagao. Estas comparagoes mostram que existe uma 
proporcionalidade direta entre a velocidade e a concentra§ao, ou seja, 



Expressando isso como uma igualdade, obtemos a equaqao de velocidade: 



Nas experiencias 1, 2 e 3 (anteriores), por simples inspe§ao, vemos que as 
concentraqoes iniciais de A estao na razao de 1:2:3. O que aconteceria se a razao de duas 
concentraqoes da substancia reagente nao fosse expressa por numeros inteiros? Uma situagao 
semelhante a esta e vista na comparagao das experiencias 1 e 4. A concentragao inicial neste 
caso decresceria por um fator de 0,685, e a velocidade inicial decresceria por um fator de 
0,686. Com excegao da pequena diferenga proveniente do arredondamento, as razoes sao 
identicas, mostrando que a reaqao e de primeira ordem. 
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Um metodo mais geral para determinar a ordem de uma reaqao a partir dos dados 
precedentes e descrito a seguir. Primeiro escreva a equagao de velocidade na forma: 



Onde x 6 a ordem da rea§ao em relaqao a A, ou seja, e o numero a ser obtido. 
Substituindo os dados da experiencia 1 podemos escrever: 

4,78 x 10' 2 =k (l,30) x 

E, com os da experiencia 4, 

3,28 x 10' 2 = k (0,891) x 


Agora dividimos as duas igualdades membro a membro, 

4,78 x 10~ 2 = k (1,30)* 
3,28 x 10- 2 k (0,891)* 

1,46 = 1,46* 


Podemos ver que x = 1. Se isto nao fosse obvio, poderiamos aplicar os logaritmos de 
ambos os lados, e resolver facilmente a equaqao para x. (Esta tecnica sera ilustrada na 
discussao das reaqoes de segunda ordem.) Novamente encontraremos que o expoente da [A] e 
igual a 1, mostrando, mais uma vez, que a reaqao e de primeira ordem. 

Com a determinagao da equagao da velocidade, os dados de qualquer experiencia 
podem ser utilizados no calculo do valor numerico da constante de velocidade, k. (Na 
realidade, considerar um valor medio dos valores de k obtidos experimentalmente pode 
minimizar o erro experimental.) Assim, 


<*[A1 

rlt 


= k[ A] 


d[ A] 



Substituindo os dados da experiencia 1, temos: 

; _ 4,78 x IQ' 2 mol L" 1 min- 1 
1,30 mol IT 1 


= 3,68 x 10 2 min 1 
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As constantes de velocidade de primeira ordem tern sempre as dimensoes do inverso 
de tempo: s -1 , min -1 , h -1 , etc. 


Exemplo 13.1 O azometano, C 2 H6N 2 , se decompoe de acordo com a equagao: 
C 2 H 6 N 2 (g)—► C 2 H 6 (g) + N 2 (g) 

Determine a ordem da reagao e avalie a constante de velocidade a partir dos seguintes dados: 


Experiencia 

[C 2 H 6 N 2 ] inicial, mol/L 

Velocidade inicial, 
^[C 2 H 6 N 2 ] 

- , • mol L min 

dt 

1 

1,96 x 10” 2 

3,14 x 10 -4 

2 

2,57 x 10“ 2 

4,11 x 10" 4 


Solugao: Os dados mostram que se a concentragao inicial de azometano e aumentada 
por um fator de: 


2,57 x 10" 2 


1,96 x 10' 


r 2 


ou 1,31 


Entao, a velocidade inicial aumenta por um fator de: 

4,11 x KT 4 

-t » ou 1,31 

3,14 x 10" 4 

A velocidade e a concentragao do azometano sao claramente proporcionais. Isto significa que 
a reaqao e de primeira ordem, e que a lei de velocidade e: 

J[C 2 H 6 N 2 ] 


Portanto, 


k = 


dt 

^[C 2 H 6 N 2 ] 

dt 

[C 2 H 6 N 2 ] 


= k [C 2 H 6 N 2 ] 


4,11 x lO^molL 1 min 1 
2,57 x 1CT 2 mol L" 1 


= 1,60 x 10 2 min 1 
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Problema Paralelo Escreva a equagao de velocidade e determine o valor da constante 
de velocidade para a decomposigao termica da fosfina a 680 °C, 

4PH 3 (g) —► P 4 (g) + 6H 2 (g) 

Dada a velocidade inicial da reagao, que e 1,98 x 10' 4 mol L' 1 s' 1 para uma [PH 3 ] inicial de 
1,00 x 10' 2 mol/L e e de 8,91 x 10‘ 4 mol L' 1 s' 1 quando a [PH 3 ] inicial for 4,5 x 10' 2 mol/L. 

Resposta: 4[PH 3 ] i,98x 10' 2 s' 1 

~~dr~ = k[PH i ] 


O Metodo Grafico. 

Um segundo metodo, o metodo grafico, e muitas vezes usado para mostrar que a 
rea§ao e de primeira ordem. Considere uma rea§ao com uma estequiometria generica: 

A —► produtos 


Cuja equagao de velocidade e: 



Dos metodos de calculo, e possfvel mostrar que, para uma reagao de primeira ordem, e 
verdadeira a seguinte relagao concentra§ao-tempo: 

In [A]= - kt + In [A] 0 


Onde [A] e a concentragao de A em um tempo t qualquer, e [A] 0 e a concentragao 
inicial de A (para t igual a 0). Esta e a base de um metodo grafico para demonstrar que uma 
reagao e de primeira ordem e determinar a sua constante de velocidade. 

A relagao anterior possui a forma de uma equagao de reta: 


In [A] = 

-kt + 

In [AJ 0 

T 

TT 

t 

y = 

m x + 

b 
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Em que In [A] =y e t = x. Assim, para uma rea§ao de primeira ordem, a representagao 
grafica do logaritmo natural de [A] em fungao do tempo resulta em uma reta, com inclinagao 

— k. (Escrita em termos de logaritmos decimals, a relag ao e dada por log | A] = — j' + l°g IA] u representajao grafica do 
logaritmo de [A] em fungao do tempo, para uma reagao de primeira ordem, resulta em uma reta, com inclinagao — 2303 ') 

Com os dados j a tabelados nesta se?ao relativos a reagao hipotetica: 

A —► produtos 

Calcularemos o In [A] a intervalos de 5 min, durante um perfodo de 30 min: 


Tempo 

[A], mol/L 

In [A] 

0,0 

1,30 

0,26 

5,0 

1,08 

0,08 

10,0 

0,90 

-0,11 

15,0 

0,75 

-0,29 

20,0 

0,62 

-0,48 

25,0 

0,52 

-0,65 

30,0 

0,43 

-0,84 



Figura 13.5 Grafico para uma reagao de primeira ordem. 
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A representagao em um grafico de In [A] (no eixo y) em fungao do tempo (no eixo x), 
Figura 13.5, resulta em uma reta. O resultado demonstra que a reagao e de primeira ordem, 
pois este tipo de grafico resultara numa reta somente para reagoes de primeira ordem. A 
inclinagao da reta obtida e de -3,7 x 10‘ 2 min' 1 , portanto k = - inclinagao da reta = - (-3,7 x 
10' 2 ), ou 3,7 x 10' 2 min' 1 , essencialmente o mesmo resultado determinado pelo metodo da 
velocidade inicial. 

O metodo grafico apresenta tres vantagens sobre o metodo da velocidade inicial. 
Primeira, e necessario somente uma experiencia para a obtengao de dados, com a finalidade 
de determinar a ordem da reagao e avaliar a constante de velocidade. Segunda, a necessidade 
do calculo das velocidades iniciais pela estimativa das tangentes a curva para t = 0 e 
eliminada. E terceira, no processo de determinagao da reta que melhor represente uma serie de 
pontos experimentais, o efeito de pequenos erros em pontos individuais e minimizado. 


O Metodo da Meia-Vida. 

Um terceiro metodo para a determinagao da ordem de uma reagao e o metodo da meia- 
vida, especialmente no caso de reagoes de primeira ordem. A meia-vida de uma reagao e 
definida como sendo o periodo de tempo necessario para que a concentragao do reagente 
diminua a metade do seu valor inicial. Considerando a relagao concentragao-tempo para uma 
reagao de primeira ordem: 


In [A] = -kt + In [A] 0 

E fazendo a [A]i / 2 igual a concentragao remanescente de A no fim do periodo de meia- 
vida, isto e, no tempo t m , entao, por substituigao: 


In [A] 1/2 = -kti /2 + ln[A]o 
kti /2 = In [A]o - In [A]i/ 2 
[A] 0 


= In 


[AJ,/ 


Mas, por definigao, [A] 1/2 = Vi [A] 0 , assim: 
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kt \/2 


In 


[A ] 0 

j[A ] 0 


In 2 


_ In 2 _ 0,693 
' 1/2 ~ it " k 


Isto indica que a meia-vida de uma reagao e independents da concentragao inicial do 

reagente e igual a . Em outras palavras, se puder ser mostrado que a meia-vida de uma 

k 

reagao e independente da concentragao inicial, a reagao sera de primeira ordem. 

Comentarios Adicionais 

Note que, para qualquer reagao de primeira ordem A produtos, o tempo 
necessario para a [A] se reduzir a metade do seu valor inicial e o mesmo necessario para a 
concentragao se reduzir, de novo, a metade, ou seja, para um quarto do seu valor inicial (e 
assim por diante). 


REA (JOES DE SEGUNDA ORDEM 
Metodo da Velocidade Inicial. 

O metodo da velocidade inicial pode ser usado para verificar se uma reagao e de 
segunda ordem. Considere que para a reagao hipotetica: 

C + 2D —► produtos 

Os seguintes dados foram obtidos: 


Experiencia n e 

[C] inicial, 
mol/L 

[D] inicial 
mol/L 

Velocidade inicial, 

d[ C] . _j 

- —— 1 » mol L min 
dt 

1 

0,346 

0,369 

0,123 

2 

0,692 

0,369 

0,492 

3 

0,346 

0,738 

0,123 
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Neste caso, ao se dobrar [C], mantendo-se [D] constante (experiencias 1 e 2), a 
velocidade da reagao aumenta por um fator nao de 2, mas 2 2 , ou 4 (0,123 x 4 = 0,492). A 
velocidade e, deste modo, proporcional a [C] 2 . (A velocidade e de segunda ordem em relagao 
a C.) Mas a variagao da concentra§ao de D nao apresenta nenhuma influencia sobre a 
velocidade (experiencias 1 e 3.) Em outras palavras, a velocidade e independente de [D). (A 
rea$ao e de ordem zero em relagao a D.) Portanto, a equagao de velocidade e: 




Uma forma alternativa e mais sistematica e algumas vezes util. Considere, por 
exemplo, a reagao: 


2E + F —► produtos 


Para a qual foram obtidos os seguintes dados: 


Experiencia we 

[E] micial, 
mol/L 

[F] inicial, 
mol/L 

Velocidade inicial, 

- ’ mol LT 1 s" 1 

dt 

1 

0,0167 

0,234 

3,61 x 10" 2 

2 

0,0569 

0,234 

4,20 x 10" 1 

3 

0,0569 

0,361 

4,20 x 10" 1 

Da comparagao 

dos dados das 

experiencias 2 e 3 

vemos que a velocidade e 


independente de [P]. Os dados sugerem que a velocidade e, provavelmente, proporcional a [E] 
elevada a uma potencia determinada, isto e: 


rf[E] _ 

dt 


Agora precisamos calcular x, ou seja, encontrar a ordem da reagao. Substituindo os 
dados das experiencias 1 e 2, separadamente, na relaqao anterior, e dividindo o resultado 
membro a membro, obtemos: 
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3,61 x 10" 2 _ £(0,0167)* 
4,20 x 10-' " £(0,0569)* 


8,60 x 10- 2 = 


0,0167 Y 
0,0569 

/ 


= (2,93 x 10-')* 


Aplicando-se o logaritmo em ambos os membros, obtemos: 


X In (2,93 x 10- 1 ) = In (8,60 x 10" 2 ) 


(8,60 x 10~ 2 ) 
In (2,93 x 10" 1 ) 


Assim, a reagao e de segunda ordem em relagao a E, e a equagao de velocidade e: 


d[E] 

dt 


k[EY 


Metodo Grafico. 

Analogamente a uma reagao de primeira ordem, este metodo pode ser utilizado para 
indicar se a reagao e de segunda ordem, entretanto, com outras funqoes nos eixos das 
coordenadas. Pelo uso do calculo e possivel mostrar que para uma reaqao de segunda ordem, 
cuja equaqao de velocidade e: 

velocidade = k [A] 2 

E verificada a seguinte relaqao concentra§ao-tempo: 

[A1 = ^ + Wo 


Onde [A] e a concentragao de A no tempo t, e [AJ 0 e a concentraqao a t = 0. 
Comparando esta equaqao com y = mx + b, vemos que para uma reaqao de segunda ordem um 
grafico de 1/[A] (no eixo y) em fungao de t (no eixo x) resulta em uma reta de inclinagao igual 
a k. Este tipo de grafico resultara numa reta somente para reagdes de segunda ordem. 
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Exemplo 13.2 A 383 °C, medidas da decomposigao de dioxido de nitrogenio, NO 2 , 
formando NO e O 2 , fornecem os seguintes dados: 


Tempo, s 

0 

0 

10 

15 

15 

[N0 2 ], mol/L 

0,10 

0,017 

0,0090 

0,0062 

0,0047 


Mostre que a reaqao e de segunda ordem e calcule a constante de velocidade. 

Solugao: Para construir um grafico referente a uma reaqao de segunda ordem, 
devemos calcular o recfproco de cada concentragao. 


Tempo, s 0 

5 

10 

15 

20 

[N o 2 ] ■ < moI/L >~ 1 

59 

111 

161 

213 



Figura 13.6 A decomposiqao, de segunda ordem, do dioxido de nitrogenio. 


Agora colocaremos no grafico 1/[N02] em funqao do tempo, como mostra a Figura 13.6. 
Unindo-se os pontos encontramos uma reta, consequentemente a reaqao deve ser de segunda 
ordem. A equa§ao de velocidade e, portanto: 
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d[N0 2 ] 
dT 

E a inclinagao k = 1,0 x 10 1 mol' 1 L s' 1 . 

Problema Paralelo A reagao do cianato de amonio, NH4OCN, formando ureia, 


(NH 2 ) 2 CO, foi acompanhada e 0 

s seguintes dados foram 

obtidos: 



Tempo, min 

0 

10 

25 

40 

60 

[NH 4 OCN], mol/L 

0,400 

0,324 

0,253 

0,207 

0,167 


Escreva a equagao de velocidade para a reagao e calcule sua constante de velocidade. 
Resposta: d[NH 4 OCN ] = k [NH 4 OCN] 2 ; k= 5,8 x 10' 2 mol' 1 L min ' 1 . 

dt 


fN0 2 l 2 


A Meia-Vida de uma Reagao de Segunda Ordem. 

A meia-vida t\n de uma reagao de segunda ordem nao e independente da concentragao 
inicial como no caso da reagao de primeira ordem. Para uma reagao A -► produtos, a equagao 
de velocidade e: 



E pode-se mostrar que a meia-vida e: 



Onde [A] 0 e a concentragao inicial de A. A meia-vida e independente da concentragao 
inicial somente no caso da reagao de primeira ordem. 
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RFAROES DE OUTRAS ORDENS 

As ordens de muitas reagoes sao diferentes de um ou dois. Por exemplo, a reagao do 
oxido nftrico com o oxigenio para formar dioxido de nitrogenio: 

2NO(g) + 0 2 (g) —► 2N0 2 (g) 


Obedece a uma equagao de velocidade de terceira ordem: 


d[NO] 

dt 


k [N0] 2 [0 2 ] 


Esta reagao pode ocorrer na atmosfera; a colora§ao marrom da fuma§a fotoqufmica e, 
pelo menos em parte, devida ao N0 2 . (Observagao: a correspondencia existente entre os 
coeficientes da reagao global e os expoentes na equaqao de velocidade e acidental.) 

Poucas reagoes apresentam uma ordem zero (global). Uma dessas e a decomposigao 
heterogenea da amonia sobre a superffcie do tungstenio metalico: 

2NH 3 (g) ► N 2 (g) + 3H 2 (g) 


A equagao de velocidade para esta reagao e: 

d[ NH 3 ] 
dt 


Isto significa que a decomposigao da amonia ocorre a uma velocidade que e 
independente de qualquer concentragao. 

Algumas reagoes sao de ordem fracionaria. Assim, a decomposigao termica do 
acetaldefdo, CH 3 CHO, formando metano, CH 4 , e monoxido de carbono, CO, tern a seguinte 
equagao: 


<flCH 3 CHO] 

dt 


k [CH 3 CHO] 3/2 


A ordem em relagao a uma determinada especie pode ser negativa. Um exemplo e a 
decomposigao do ozone: 


20 3 (g) —► 30 2 (g) 


38 






Cuja equagao e: 


4Q 3 ] [Ojf 

dt [0 2 ] 


* [ 0 ,] 2 [ 0 2 ]-' 


Observe que esta e uma reagao de primeira ordem (global). 

Finalmente, devemos destacar que algumas equagoes de velocidade sao tao complexas 
que nao e possfvel lhes atribuir uma ordem global. Por exemplo, a reagao entre os gases 
hidrogenio e bromo: 

H 2 (g) + Br 2 (g) —► 2HBr(g) 


E descrita pela equagao de velocidade: 

_ 4HJ = k [H 2 j [Br 2 ] 1/2 
dt . ., [HBr] 

1 + * W 2 f 

Neste caso, dizemos que a reagao e de primeira ordem relativamente ao H 2 , mas a 
relag ao entre a velocidade e as concentragoes de [Br 2 ] e [HBr] e complexa. 


REA0ES DE ZERO, PRIMEIRA E SEGUNDA ORDENS: UM RESUMO DOS 
METODOS GRAFICOS 

O metodo grafico e comumente usado nas determinagoes da ordem da reagao e da 
constante de velocidade. Com este procedimento os resultados dos pequenos erros 
experimentais sao minimizados. A ultima coluna da Tabela 13.1 resume as fungoes utilizadas 
na obtengao do grafico para as tres primeiras ordens inteiras. Se o grafico resultar em uma 
reta, a ordem da reagao e, consequentemente, a equagao de velocidade estao determinadas. 
(Observagao: a Tabela so e valida para casos em que a equagao de velocidade contenha 
apenas a [A]). 


Tabela 13.1 Determinacao da ordem de uma reacao para as tres nrimeiras ordens inteiras. 


Ordem 

Equaqdo 

Lei de velocidade 

Meia-Vida 

Grafico para a obtengao 
da reta 

0 

A+... ->produtos 

m. _ k 

dt 

[Alp 

2k 

[A] vs. / 

1 

A+ ... —»produtos 


In 2 
* 

In [A] vs. t 

2 

A+ ... —» produtos 

f 

1 

*[A] 0 
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13.3 A TEORIADAS COLISOES 

No infcio do seculo XX, a primeira teoria bem-sucedida de velocidades de reagao foi 
desenvolvida com base na teoria cinetica dos gases. Esta teoria admite que, para ocorrer uma 
reagao entre moleculas de gas, e necessario que estas moleculas colidam entre si. Por este 
motivo esta teoria e conhecida como a teoria das colisoes. 

PROCESSOS ELEMENTARES E MOLECULARIDADE 

Mencionamos que muitas reagoes consistem em um certo numero de etapas, e que esta 
seqliencia e chamada mecanismo da reagao. Cada etapa individual e denominada processo 
elementar (ou reagao elementar). Um processo elementar e descrito por uma equagao que 
especifica as partfculas do reagente e do produto, para a etapa em questao. Por exemplo, a 
equagao do processo elementar: 

2C10(g) —► Cl 2 (g) + 0 2 (g) 

Descreve que duas moleculas de CIO, colidindo entre si, reagem formando uma 
molecula de Cl 2 e outra de 0 2 . Cada processo elementar pode ser caracterizado pela 
especificagao da molecularidade do processo, o numero de moleculas do lado esquerdo da 
seta na equagao. Quando uma partfcula simples (molecula, atomo, ion) e o unico reagente que 
participa do processo elementar, o processo e denominado unimolecular (molecularidade = 
1). Quando duas partfculas colidem e reagem, o processo e denominado bimolecular 
(molecularidade = 2). Os processos trimoleculares sao pouco comuns, pois a colisao 
simultanea de tres partfculas, chamada colisao de tres corpos, 6 um evento pouco provavel. 
(Pense na probabilidade de tres bolas de bilhar colidirem, simultaneamente, sobre a mesa de 
bilhar.) 

Os termos unimolecular, bimolecular e trimolecular indicam o numero de partfculas 
reagentes num processo elementar unico. Propriamente falando, estes termos nao devem ser 
aplicados para uma reagao global. Entretanto, no uso comum eles sao, as vezes, utilizados. 
Por exemplo, se uma reagao possui uma etapa bimolecular lenta, que determina a sua 
velocidade (ver Segao 13.5), entao, a reagao global e frequentemente chamada de reagao 
bimolecular, mesmo que esta denominagao nao esteja inteiramente correta. 

Observe que as molecularidades, contrariamente as ordens de reagao, devem ser 
expressas por numeros inteiros. (Uma fragao de molecula nao pode colidir.) Note, tambem, 
que a molecularidade de uma unica etapa nao apresenta necessariamente relagao com a ordem 
da reagao global. 
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PROCESSOS BIMOLECULARES EM FASE GASOSA 


A teoria das colisoes considera todos os fatores, a nrvel molecular, que podem 
influenciar na velocidade de uma reagao. Considere o processo elementar em fase gasosa: 

A 2 (g) + B 2 (g) —► 2AB (g) 

Para ocorrer a reatjao, uma molecula A 2 deve colidir com uma molecula B 2 , assim, 
conclurmos que a velocidade da reagao depende da frequencia de colisoes Z (numero de 
colisoes por segundo) entre moleculas A 2 e B 2 . Como a velocidade deve ser o dobro se A 2 e 
B 2 colidirem em numero duas vezes maior, podemos dizer que a velocidade da reagao e 
diretamente proporcional a Z, ou: 

velocidade a Z (13.1) 

Por outro lado, a frequencia de colisoes depende das concentragoes de A 2 e de B 2 . Se, 
por exemplo, dobrarmos a concentra§ao de moleculas A 2 , dobrara a probabilidade de 
ocorrerem colisoes entre A 2 e B 2 , ou seja, dobrara a frequencia de colisoes. A mesma logica e 
aplicada quando se dobra a concentra?ao de moleculas B 2 e, portanto, a frequencia de colisoes 
Z e proporcional a [A 2 ] e a [B 2 ], Em outras palavras: 

z a [A 2 ] e z a [B 2 ] 


Portanto, 

z a [A 2 ] [B 2 ] 

Reescrevendo como uma igualdade obtemos: 

Z = Z 0 [A 2 ] [B 2 ] (13.2) 

Onde a constante de proporcionalidade, Zo, representa a frequencia de colisoes, 
quando [A 2 ] = [B 2 ] = 1. Substituindo a Equagao (13.2) na Equa§ao (13.1), obtemos: 

velocidade a Z 0 [A 2 ] [B 2 ] 
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De que outros fatores depende a velocidade? Que outros termos poderiam ser 
inclufdos nesta proporcionalidade, alem da freqliencia de colisoes? Imagine que uma unica 
molecula A 2 colida com uma unica molecula B 2 . Para que esta colisao produza moleculas AB, 
a colisao deve ocorrer com energia suficiente para quebrar as ligagoes A—A e B—B, de 
modo que as ligagoes A-B possam ser formadas. Desse modo, as moleculas que colidem 
devem ter uma certa energia minima, denominada energia de ativagao E a , para que as 
colisoes sejam efetivas na formagao do produto. (Uma colisao suave, de "raspao", nao 
distorce a nuvem eletronica das moleculas a ponto de quebrar as suas ligagoes.) Durante a 
segunda metade do seculo XIX o ffsico escoces James Clark Maxwell e o flsico austrfaco 
Ludwig Boltzmann desenvolveram, independentemente, a relagao que descreve a distribuigao 
de velocidades e energias moleculares em um gas. Utilizando as equagoes de Maxwell- 
Boltzmann, e possfvel mostrar que, para um grande conjunto de moleculas reagentes, a fragao 
de moleculas que possuem energia pelo menos igual a energia de ativagao molar E a e: 

E a 

e ~ RT 


Onde e e a base dos logaritmos naturais (Apendice D.3), uma constante igual a 
2,71828..., R e a constante dos gases ideais elea temperatura absoluta. 

De acordo com a teoria das colisoes, a freqliencia de colisoes moleculares bem 
sucedidas, isto e, colisoes que conduzem a formagao de produtos, e proporcional a fragao das 
colisoes com energias iguais ou excedentes a energia de ativagao. Em outras palavras: 
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Figura 13.7 Efeito esterico nas colisoes. (a) Nao ocorre reagao. (b) Nao ocorre reagao. (c) A 
reagao ocorre. 

E a 

velocidade a e RT 


Embora nao inclufdo na versao original da teoria das colisoes, devemos considerar 
mais um fator. Nao e suficiente que uma molecula A 2 colida com uma molecula B 2 ; nem 
sequer basta que elas tenham a energia de ativagao necessaria, antes da colisao. Nao ocorrera 
reagao alguma se a orientagao relativa das moleculas no instante de colisao nao for favoravel 
a ruptura das ligagoes A—A e B—B e a formagao de ligagoes A—B. A Figura 13.7 mostra 
algumas possfveis orientagoes para as colisoes A 2 —B 2 . Somente em uma das colisoes 
representadas, Figura 13.7c, a reagao ocorre. Nas situagoes representadas nas Figuras 13.7a e 
13.1b, as moleculas simplesmente se rebatem. Na Figura 13.7c, entretanto, as moleculas que 
colidem estao devidamente orientadas, o que favorece a formagao de moleculas AB. Este 
efeito, o efeito esterico (ou efeito de orientagao) limita as colisoes bem-sucedidas aquelas 
cujas moleculas estao com a orientagao apropriada. O fator esterico p, tambem chamado /ator 
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de probabilidade, e a fra§ao de colisoes nas quais as moleculas estao favoravelmente 
orientadas a rea§ao. Os fatores estericos podem ser determinados experimentalmente. Os 
valores dos fatores estericos para algumas reagoes sao dados na Tabela 13.2. O significado 
aproximado de um fator esterico de, por exemplo, 0,1 e que somente uma em dez colisoes 
ocorre com a orientaqao favoravel a reaqao. (Entretanto, esta e uma super simplificaqao, e 
poucas reagoes tern fatores estericos maiores do que 1. Contudo, e verdade que, quando se 
necessita de uma orientagao muito especffica, p e muito pequeno.) 

Tabela 13.2 Fatores estericos para algumas colisoes bimoleculares. 


Reaqao 

P 

CH 4 + H —» CH 3 + h 2 

0,5 

H 2 + I 2 ^2HI 

0,2 

2N0 2 ^ 2NO + 0 2 

0,06 

CO + 0 2 —> CO9 + 0 

0,004 

2C10 Cl 2 + 0 2 

0,002 


De acordo com a teoria das colisoes, a velocidade de uma reagao e igual ao produto de 
tres fatores: 


1. A freqiiencia de colisoes Z. 

E 

2. A fragao de colisoes, - ^ , bem-sucedidas na produgao de reagoes. 

3. O fator esterico p. 

Combinando estes fatores em uma unica rela§ao: 


velocidade = 



E substituindo a Equagao (13.2) em Z, obtemos: 
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velocidade = p 



Z 0 [A 2 1[B 2 ] 


Note que para um processo bimolecular numa dada temperatura todos os termos 
precedentes a [A 2 HB 2 ] na ultima expressao sao constantes; assim, reunindo-os em uma 
constante k, obtemos: 

velocidade = k [A 2 ] [B 2 ] 

Que e a equa§ao de velocidade para o processo bimolecular 
A 2 (g) + B 2 (g) —► 2AB(g) 


Onde 


k = p 


e 


E a 

KT 


2 0 


Para um processo bimolecular do tipo: 

2C —► produtos 

A probabilidade de uma colisao C—C e quadruplicada quando se dobra [C], porque 
ambas as partfculas colidentes sao moleculas C. A teoria das colisoes prediz que a equagao de 
velocidade para tal processo e: 

velocidade = k [C] 2 

Observe que para os processos elementares, como A 2 + B 2 -► 2AB e 2C -► produtos, 
os expoentes das concentragoes correspondem aos coeficientes escritos na frente dos sfmbolos 
das especies colidentes na equagao da reagao. 
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PROCESSOS UNIMOLECULARES E TRIMOLECULARES 

Um processo unimolecular elementar: 

X —► produtos 

Aparentemente envolve uma quebra espontanea de uma molecula X sem a intervengao 
de uma causa externa. Isto, de fato, nao e verdade, pois para que as ligagoes de uma molecula 
X quebrem, energia deve ser fomecida a molecula. Isto pode ocorrer quando X colide com 
outra molecula X ou com uma molecula de qualquer substancia inerte que esteja presente. Em 
algumas reaqoes a energia e fornecida por radiagoes energeticas (eletromagneticas). A 
molecula X energizada pode, entao, ou perder energia para alguma outra molecula mediante 
uma colisao ou transformar-se em produtos. De acordo com a teoria das colisoes, processo 
unimolecular e um processo em que a probabilidade de rompimento da molecula e pequena 
em comparagao com a probabilidade de ocorrer desenergizaqao por uma colisao secundaria. 
Assim, muitas moleculas energizadas perdem energia por meio das colisoes e somente poucas 
vezes ocorre a forma§ao de produtos. Recorrendo-se a teoria das colisoes, e possivel mostrar 
que para tal processo a equagao de velocidade e: 

velocidade = k [X] 

(Observe, novamente, a correspondence entre o expoente na equagao de velocidade e 
o coeficiente na equagao do processo elementar.) 

Devido a baixa probabilidade de ocorrerem colisoes simultaneas, de tres corpos, os 
processos trimoleculares sao pouco frequentes. Poucos processos do tipo: 

2A + B —► produtos 

Sao conhecidos. A teoria das colisoes preve para estes casos equaqoes de velocidade 
do tipo: 

velocidade = k [A] 2 [B] 

Para cada um dos processos elementares descritos, os expoentes na equaqao de 
velocidade correspondem aos coeficientes da equa§ao, no processo. Em geral, para cada 
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processo elementar, a equagao de velocidade pode ser escrita a partir da estequiometria. Em 
outras palavras, se a equagao para um destes processos for: 

xA + yB —► produtos (processo elementar) 

Entao a equagao de velocidade e: 

velocidade = k [A] X [B] V 


Comentarios Adicionais 

Atente para a restrigao da generalizagao anterior. Um erro comum consiste na 
aplicagao da regra para a equagao da reagao global. Nao faga isto! A correspondence entre 
a estequiometria e a equagao de velocidade so e valida quando aplicada a um processo 
elementar, isto e, com uma etapa unica. 


ENERGIA DE ATIVAQAO E A VARIAQAO COMA TEMPERATURA 

Na maioria dos casos a velocidade observada de uma reagao qufmica aumenta com o 
aumento da temperatura, embora a extensao deste aumento varie muito de reagao para reagao. 
Conforme uma regra antiga, a velocidade de uma reagao aproximadamente dobra para cada 
aumento de 10°C da temperatura. (Infelizmente a regra e tao aproximada que so pode ser 
utilizada em um numero limitado de casos.) Em termos de equagao de velocidade, a causa da 
variaqao da velocidade da reagao com a temperatura reside no fato de a constante de 
velocidade k variar com a temperatura. A rela§ao entre ambas foi descoberta em 1887 por 
van't Hoff e, independentemente, em 1889, por Arrhenius. Arrhenius realizou um estudo 
extensivo de sua aplicaqao para muitas rea?oes. A relagao, conhecida como equagao de 
Arrhenius, e: 

k = Ae RT 


Onde A e denominado fator de frequencia e E a , R e T tern seus significados 
previamente definidos. Uma comparagao da equagao de Arrhenius com a equagao da teoria 
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das colisoes, deduzida anteriormente para a velocidade de um processo bimolecular, mostra 
que: 


A =pZ 0 


De acordo com a equagao de Arrhenius, o valor da constante de velocidade k aumenta 
com a temperatura. (Repare na equagao: quando T aumenta, EJRT decresce e, portanto 
- EJRT aumenta, aumentando assim o lado direito da equagao.) 

Isto significa que um aumento da temperatura deve produzir um aumento de 
velocidade de reagao, o que e, usualmente, observado. Por que? A resposta e encontrada no 
fato de que em qualquer temperatura existe uma distribuigao, a distribuigao de Maxwell- 
Boltzmann, de energias cineticas moleculares, e, a temperaturas mais elevadas, essa 
distribuigao se desloca no sentido de se ter um maior numero de moleculas rapidas e menos 
moleculas lentas. A Figura 13.8 mostra a distribuigao de energias cineticas moleculares de 
uma substantia, em duas temperaturas diferentes. A energia de ativagao E a esta assinalada no 
diagrama. Podemos ver que a fragao de moleculas com energia igualou superior a E a (area 
sombreada sob cada curva) aumenta com a temperatura. 

A equagao de Arrhenius e util porque expressa a relagao quantitativa entre a 
temperatura, a energia de ativagao e a constante de velocidade. Uma de suas principais 
aplicagoes e a determinagao da energia de ativagao de uma reagao, partindo-se de dados 
cineticos experimentais a. diferentes temperaturas. A melhor maneira de efetuarmos esta 
determinagao e graficamente. Se aplicarmos logaritmos naturais em ambos os membros de 
equagao de Arrhenius: 

ZK 

k = Ae RT 

Podemos escrever: 



In k = - 


R 


+ In A 
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Esta equagao tem a forma correspondente a de uma equa§ao de reta: 


y = mx + b, 

Onde y = In k; m = -EJR\ x = 1/T e b = In A. Portanto, se tivermos os valores da 
constante de velocidade k a diferentes temperaturas, um grafico de In k em fungao e 1 IT 
resultara em uma reta com inclinagao de -EJR. 



|_ Energia cinetica molecular —»• _| 

Figura 13.8 o efeito da temperatura sobre a fragao do numero total de moleculas com energia 
igualou superior a energia de ativa?ao. 

Exemplo 13.3 A velocidade de decomposigao do N 2 O 5 foi estudada em uma serie de 
temperaturas diferentes. Os seguintes valores de constante de velocidade foram encontrados: 


t, °c 

k, s' 1 

0 

7,86 x 10 ' 7 

25 

3,46 x 10 ' 5 

35 

1,35 x 10 ' 4 

45 

4,98 x 10 ' 4 

55 

1,50 x 10 ' 3 

65 

4,87 x 10 ' 3 
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Calcule o valor da energia de ativa?ao para esta rea$ao. 


Solugao: Primeiro devemos converter a temperatura de °C para K, calcular o recfproco 
da temperatura absoluta e a seguir determinar o logaritmo de cada valor de k. Os resultados 
destes calculos sao, para cada linha: 


t, °c 

T,K 

1/T, K 1 

k, s' 1 

In K 

5 

273 

3,66 x 10' 3 

7,86 x W 

-14,07 

25 

298 

3,36 x 10' 3 

3,46 x 10' 5 

-10,27 

35 

308 

3,24 x 10' 3 

1,35 x 10' 4 

-8,91 

45 

318 

3,14 x 10' 3 

4,98 x 10' 4 

-7,60 

55 

328 

3,05 x 10' 3 

1,50 x 10' 3 

-6,50 

65 

338 

2,96 x 10' 3 

4,87 x 10' 3 

-5,32 


O grafico de In k em fungao de 1/T esta na Figura 13.9, e e usualmente denominado curva de 
Arrhenius. Neste caso, a inclinagao da reta e -1,24 x 10 4 K. Como: 

inclinasao = - ~jr 


Entao, 


E a = - R (inclinagao) 

= - (8,315 J K' 1 mol' 1 ) (-1,24 x 10 4 K) 
= 1,03 x 10 5 J mol' 1 , ou 103 kJ mol' 1 


Problema Paralelo: A velocidade de decomposigao do dioxido de nitrogenio, N0 2 , 
foi medida a varias temperaturas, e os valores obtidos sao os seguintes: 


t, °C 

319 

330 

354 

378 

383 

k, mol' 1 L s' 1 

0,522 

0,755 

1,700 

4,020 

5,030 


Calcule o valor da energia de ativagao da rea§ao. Resposta: 1,14 x 10 2 kJ mol' 


O uso de metodos graficos na resol u?ao de problemas como os precedentes e de 
grande valia, pois tra$ar a melhor reta a partir dos pontos experimentais equivale a "tirar a 
media" do resultado, desde que se tenha mais de dois pontos. Quando se dispoe de valores de 
k apenas em duas temperaturas diferentes, entretanto, o metodo grafico e melhor do que o 
metodo analftico exposto a seguir. 
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Figura 13.9: Curva de Arrhenius. 


Suponhamos o conhecimento de dois valores de constantes de velocidade k 
duas temperaturas Tj e T 2 , respectivamente. Entao: 



Subtraindo a segunda equacao da primeira, obtemos: 






Esta equaqao permite o calculo de qualquer uma das cinco variaveis ki, k 2 , Tu T2 e E a , 
desde que conhegamos as outras quatro. 


Exemplo 13.4 A constante de velocidade da combinarao de H 2 com I 2 para formar HI 
e 0,0234 mol ' 1 L s ' 1 a 400 °C e 0,750 mol ' 1 L s ' 1 a 500 °C. Calcule a energia de ativa?ao da 
reagao. 

Solugao: Como ki =0,750 mol ' 1 L s ' 1 a Ti =500 + 273, ou 773 K; e como k 2 = 0,0234 
mol ' 1 L s ' 1 a = 400+ 273, ou 673 K, entao: 



t 2 


E a 


k x 


R In -r 1 


k 2 


1 1 

T 2 

(8,315 J K -1 mol -1 ) In 

f 0,0234 mol 1 L s 1 ^ 

0,750 mor'L s" 1 

n 1 1 

^673 K 

773 K J 


1,50 x 10 5 J mol -1 , ou 1,50 x 10 2 kJmor* 


Problema Paralelo O valor da constante de velocidade para a decomposi§ao do 
ozone, O 3 , em oxigenio, 0 2 , e 1,9 x 10 ' 9 s ' 1 a 0 °C e 5,0 x 10 ' 3 s ' 1 a 100 °C. Calcule a energia 
de ativagao da reagao. Resposta: 1,3 x 10 2 kJ mol' 1 . 
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RFAROES EM SOLU0ES LIQUIDAS 

Sob certos aspectos, a cinetica das reagoes em solugoes lfquidas e muito semelhante a 
das reagoes gasosas. Em solventes nao-polares, especialmente, as grandezas das velocidades 
de reagao, fatores de freqliencia e energias de ativagao sao muitas vezes similares aquelas de 
reagoes em fase gasosa. Em muitos casos, contudo, o solvente desempenha um papel de maior 
importancia no mecanismo de reagao, afetando a sua velocidade. Em solugoes lfquidas, a 
velocidade pode depender do numero de encontros, e nao colisoes, que uma especie reagente 
tenha com outra. Considere as sequencias de eventos mostrados na Figura 13.10. Uma 
partfcula de soluto, como A ou B na Figura 13.10a, pode ser considerada como estando dentro 
de uma gaiola de moleculas do solvente (linhas tracejadas na ilustragao). Cercadas pelas 
moleculas de solventes proximas, as partfculas de soluto difundem-se lentamente atraves da 
solugao, colidindo muitas vezes. Esta difusao pode ser descrita como o movimento das 
partfculas de soluto de uma gaiola a outra. Eventualmente, partfculas dos dois reagentes 
podem acabar em gaiolas adjacentes (Figura 13.10/?) e finalmente na mesma gaiola (Figura 
13.10c). Esta situagao e chamada encontro, e tern um tempo de duragao maior do que uma 
colisao em fase gasosa. Uma vez na mesma gaiola, as partfculas reagentes podem colidir entre 
si centenas de vezes antes que ocorra a reagao ou, entao, que escapem da gaiola. Por causa 
deste efeito, o efeito de gaiola, as colisoes entre os reagentes, no decorrer de tempo, 
equivalem a encontros de muitas colisoes, mas com longos intervalos de tempo entre os 
encontros sucessivos. Reagoes elementares com fatores estericos (p) baixos e energias de 
ativagao elevadas exibem velocidades que dependem do numero de colisoes por segundo, 
semelhantemente ao fenomeno que ocorre em fase gasosa. Reagoes com fatores estericos 
elevados ou energias de ativagao baixas tern um comportamento diferente. Nestes casos, um 
encontro oferece tantas oportunidades de reagao que, virtualmente, todo encontro conduz a 
formagao de produtos. Estas reagoes ocorrem com a mesma rapidez com que as especies 
reagentes se difundem atraves do solvente, uma em diregao a outra; por isto sao chamadas de 
reagoes controladas por difusao. 

13.4 O COMPLEXO ATIVADO 

Quando a especie reagente em um processo bimolecular colide numa orientagao 
favoravel e com uma energia pelo menos igual a energia de ativagao, forma-se uma partfcula 
composta, altamente instavel e de curta duragao. Esta partfcula e denominada complexo 
ativado ou estado de transigao da reagao. O estudo detalhado da formagao e decomposigao do 
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complexo ativado e focalizado na teoria conhecida por varias denorninagoes: teoria do estado 
de transigao, teoria da velocidade absoluta de reagao e teoria do complexo ativado. 




• • 

•/. •:; • 

• > • • v®; • • 

• • • • 

• \ * 

« @® * •. 

• #V -V • 

• V\ • • v . • 

• • 

• • 

• • • • • 

• 

(a) 

(b) 

(C) 


Figura 13.10 O efeito de gaiola. (a) A e B em gaiolas separadas. (b) Jungao das gaiolas. (c) A 
e B na mesma gaiola. 


TEORIA DO ESTADO DE TRANSIGAO 

Consideremos novamente o processo elementar hipotetico (Segao 13.3): 


A 2 (g) + B 2 (g) —>2AB(g) 


As moleculas reagentes formarao o complexo ativado, um agregado designado por 
[A 2 B 2 ] ++ se tiverem energia suficiente e se colidirem de um modo geometricamente favoravel 
para a formagao do complexo. 



Reagentes 

i-*> 

Complexo 

ativado 

(estado inicial) 

r 

(estado de 
transigao) 


t 

' A < B. 

C ® 

I 

k Produtos 
^ (estado final) 


Figura 13.11 O complexo ativado. 
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Uma vez que o complexo esteja formado, pode se decompor formando os reagentes 
iniciais ou dando origem as moleculas do produto AB. O processo completo pode ser 
representado por: 


A 2 (g) + B 2 (g) = [A 2 B,]* -> 2ABO?) 


A Figura 13.11 representa este processo. Deve-se ter em mente que o complexo 
ativado nao e uma molecula estavel e so existe por um instante, antes de se decompor de uma 
maneira ou outra. A sua decompositjao acontece porque a sua energia potencial e mais 
elevada do que as moleculas dos reagentes ou produtos. (No instante da colisao entre duas 
partfculas, a energia potencial do par e mais elevada do que antes ou depois. Uma parte, ou 
toda a energia cinetica das partfculas em movimento e convertida em energia potencial 
durante o curto intervalo de tempo da colisao, transformando-se logo em seguida, quando as 
moleculas se afastam, em energia cinetica. Desse modo, a energia total do par que colide e 
conservada.) 

A Figura 13.12a ilustra como a energia potencial do sistema reagente varia no decorrer 
da rea$ao. (O eixo horizontal, "coordenadas de reagao", mede o avango da reatjao.) As 
moleculas A 2 e B 2 se movem rapidamente, colidem e a energia potencial do conjunto aumenta 
ate o valor de topo da "colina" de energia potencial. E a representa o aumento de energia 
potencial associado com a forma§ao de [A 2 B 2 ] ++ , o complexo ativado, ou estado de transigao, 
e, assim, deve ser igual a energia cinetica que A 2 e B 2 devem ter para reagirem. Depois, o 
caminho e "colina abaixo", regenerando as moleculas reagentes A 2 e B 2 , ou rompendo as 
ligagoes A—A e B—B, para dar origem as moleculas do produto, AB. Na Figura 13.12a a 
energia potencial dos produtos e menor do que a dos reagentes; como e indicado, ocorre uma 
perda lfquida de energia, isto e, o AH da reagao e negativo. No caso de uma rea$ao 
endotermica, esquematicamente mostrado na Figura 13.12 b, a energia potencial dos produtos 
e superior a energia dos reagentes; assim, o AH da rea§ao e positivo. 



Figura 13.12 Variatjoes de energia potencial no decorrer da reagao. (a) Reagao exotermica. 
(b) Reagao endotermica. 
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Figura 13.13 As energias de ativagao para as reagoes direta e inversa. 

Se as moleculas de A 2 e B 2 podem reagir formando duas moleculas AB, entao o 
processo inverso e possfvel: duas moleculas AB podem reagir para formar A 2 e B 2 . A relagao 
entre as energias de ativagao e os calores de reagao para as reagoes direta (d) e inversa (i) 6 
ilustrada na Figura 13.13. 

Os diagramas de energia potencial, como o da Figura 13.12, sao uteis no entendimento 
de como reagoes altamente exotermicas ainda podem ser muito lentas. E claro que nao ha 
nenhuma relagao direta entre E a e o AH da reagao. Se E a e elevada, isto significa que as 
moleculas que colidem necessitam de uma energia consideravel para veneer a barreira da 
energia potencial, e se somente uma fragao pequena tiver realmente essa energia (dependendo 
da temperatura), a reagao sera lenta. Uma reagao deste tipo pode ser intensamente exotermica; 
se o declive do topo da barreira de potencial for maior do que a ascensao, a energia liberada 
sera igual a diferenga entre a£„ea energia liberada quando [A 2 B 2 ] ++ se decompoe formando 
os produtos da reagao. Por outro lado, uma reagao endotermica pode ser rapida, se a sua 
energia de ativa?ao for baixa.. 

13.5 MECANISMOS DE REAgAO: UMA INTRODU£AO 

Como mencionamos na Segao 13.1, a maioria das reaqoes ocorre em uma sequencia de 
etapas, e nao por meio de um unico processo elementar. Delinear o mecanismo correto, a 
partir dos dados experimentais, nem sempre e uma tarefa facil. Pode nao ser diffcil por um 
mecanismo que seja consistente com a equagao de velocidade e com a estequiometria da 
equaqao simplificada, balanceada, da rea§ao. O problema e que podemos propor varios 
mecanismos, e o projeto de experiencias que permita decidir entre possfveis alternativas 
razoaveis e muitas vezes um grande desafio. 
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Para uma reagao de muitas etapas, com um mecanismo constitufdo de uma seqliencia 
simples de etapas, observa-se, frequentemente, que uma dessas etapas e consideravelmente 
mais lenta do que as outras. Neste caso, a velocidade da reagao global e determinada 
(limitada) pela velocidade da etapa lenta (Este e o chamado prindpio do gargalo). A etapa mais 
lenta de um mecanismo e denominada etapa determinante da velocidade (ou etapa limitante 
da velocidade). A seguir, um exemplo: 


Etapa 1: 
Etapa 2: 


A + B 
A + I 



(lenta) 

(rapida) 


Onde kj e £2 sao as respectivas constantes de velocidade. I e um intermediario, uma 
especie que e formada na etapa 1, mas e consumida na etapa 2. A equagao global e obtida 
somando-se as equagoes das duas etapas: 


2A + B -► C + D 


Como a reagao nao pode ser mais rapida do que a velocidade da etapa lenta, a 
velocidade experimentalmente observada de formagao dos produtos e igual a velocidade da 
primeira etapa, que e a etapa determinante de velocidade: 


velocidade global = 


= velocidade 
dt 


etapal 


= ^[A][B] 


Qual seria o efeito na equagao de velocidade, na mesma sequencia de etapas, se a 
segunda fosse a etapa limitante da velocidade? Para uma resposta satisfatoria a esta pergunta, 
consideraremos primeiro algumas propriedades do equilfbrio qufmico, dessa forma, ate a 
Segao 14.3 ela sera respondida.. 


Comentarios Adicionais 

Neste momento, voce pode ficar em duvida, e, de fato, esta com a razao. Mas voce 
entendera melhor a relagao mecanismo-equagao de velocidade, nos casos em que a 
primeira etapa nao e a etapa determinante da velocidade, apos a discussao das propriedades 
do estado de equilfbrio, que sera feita no proximo capftulo. Na Segao 14.3 este assunto sera 
retomado. 
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13.6 CATALISE 

A velocidade de muitas reagoes qufmicas aumenta na presenga de um catalisador, 
substantia que, sem ser consumida durante a reagao, aumenta a sua velocidade. Embora a 
primeira vista isto parega impossrvel, pode acontecer de fato, porque o catalisador e uma 
substancia usada numa etapa do mecanismo da reagao e e regenerada na etapa posterior. Um 
catalisador atua tomando possivel um novo mecanismo de reagao, com uma energia de 
ativagao menor. A Figura 13.14 compara o caminho de uma reagao nao-catalisada com o da 
catalisada. (Cada maximo de energia potencial corresponde a formagao de um complexo 
ativado.) 



Figura 13.14 A diminuigao da energia de ativagao pelo catalisador. 


Observe que o AH da reagao e independente do mecanismo da reagao e depende 
somente da identidade dos reagentes e produtos. Entretanto, a energia de ativagao da reagao 
catalisada e menor do que a da nao-catalisada. Assim, numa dada temperatura, um maior 
numero de moleculas reagentes possui a energia de ativagao necessaria para a reagao 
catalisada do que para a nao-catalisada. Entao, o mecanismo catalisado predomina. Um 
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catalisador nao elimina um mecanismo de reagao, mas possibilita um novo mecanismo, mais 
rapido. Mais moleculas, praticamente todas, seguirao o novo mecanismo (catalisado) em lugar 
do antigo. 

CATALISE HOMOGENEA 

Na catalise homogenea o catalisador e os reagentes estao presentes na mesma fase. 
Considere o processo elementar: 

A + B —► produtos (lento) 

Admita que este processo apresente uma energia de ativa?ao elevada. Se, agora, 
adicionarmos um catalisador C a mistura reagente, um novo mecanismo, consistindo em duas 
etapas, toma-se possfvel: 

Etapa 1: A + C —► AC (rapida) 

Etapa 2: AC + B —► produtos + C (mais rapida) 

E a etapa determinante da velocidade (etapa 1) tern uma menor energia de ativa?ao. 
Neste caso, ambas as energias de ativa?ao sao baixas e cada reatjao e mais rapida do que a 
reagao original, nao-catalisada. Note que a rea§ao global permanece inalterada e que, 
enquanto o catalisador C e usado na etapa 1, sera regenerado na etapa 2. A equagao de 
velocidade da rea$ao nao-catalisada e: 


velocidade = k [A] [B] 


E, para a reagao catalisada: 


velocidade = k’ [A] [C] 


Um exemplo de catalise homogenea e dado pela oxidagao do dioxido de enxofre a 
trioxido de enxofre pelo oxigenio, sendo o oxido de nitrogenio, NO, o catalisador. A equagao 
global da rea$ao e: 


2S0 2 (g) + 0 2 (g) -► 2S0 3 (g) 
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A reagao nao-catalisada e muito lenta, seja por se tratar de uma reagao trimolecular 
(pouco provavel), seja porque uma das etapas do mecanismo da reagao apresenta uma energia 
de ativagao muito elevada. A adigao de oxido de nitrogenio, NO, a mistura aumenta muito a 
velocidade da reagao por possibilitar o seguinte mecanismo: 

Etapa 1: 0 2 (g) + 2NO(g) —► 2N0 2 (g) 

Etapa 2: [N02(g) + S0 2 (g) —► NO(g) + S0 3 (g)] x 2 

A soma destas etapas resulta na equagao global original e, porque a energia de 
ativagao para cada etapa e razoavelmente baixa, a reagao ocorre mais rapidamente do que sem 
o catalisador. 

CATALISE HETEROGENEA 

O catalisador heterogeneo e aquele que fomece uma superficie sobre a qual as 
moleculas podem reagir mais facilmente. A catalise homogenea comega com a adsorgao de 
uma molecula sobre a superficie do catalisador. Existem dois tipos gerais de adsorgao: a 
relativamente fraca, adsorgao fisica, ou de van der Waals, e a mais forte, adsorgao quimica ou 
quimissorgao. A evidencia de que a molecula quimissorvida esta mais fortemente ligada a 
superficie provem do fato de que durante a quimissorgao se desprende consideravelmente 
mais calor do que durante a adsorgao fisica. 

A quimissorgao e comum na catalise heterogenea e aparentemente ocorre, de 
preferencia, sobre determinados sftios da superficie, chamados sitios ativos ou centros ativos. 
A natureza destes sitios nao e compreendida inteiramente; pode ser que estejam relacionados 
com defeitos de superficie ou emersoes provocadas por deslocamentos (Segao 9.7). Em 
qualquer caso, a molecula quimissorvida e de alguma maneira modificada no sftio ativo, de 
modo que pode reagir mais facilmente com outra molecula. Existem evidencias de que 
algumas moleculas se dissociam em fragmentos altamente reativos. Em algumas superficies 
metalicas, o hidrogenio, por exemplo, pode se dissociar em atomos e, assim, reagir mais 
rapidamente do que as moleculas de H 2 . A reagao do etileno, C 2 H 4 , com hidrogenio: 

H 2 (g) + C 2 H 4 (g) —► C 2 H 6 (g) 

E supostamente catalisada pela superficie do nfquel metalico, desse modo. 
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INIBIDORES 

Os inibidores, as vezes impropriamente chamados "catalisadores negativos", sao 
substancias que, adicionadas a uma mistura reagente, diminuem a velocidade da reagao. Os 
inibidores podem agir de varias maneiras. Uma especie de inibigao ocorre quando a 
substantia adicionada se combina com um catalisador em potencial, tomando-a inativa e 
abaixando a velocidade da reagao. Por exemplo, a inibigao de uma reagao catalisada em uma 
superficie pode ocorrer quando moleculas estranhas se ligarem aos sitios ativos, bloqueando- 
os do contato das moleculas de substrato. Uma inibigao deste tipo e denominada muitas vezes 
de envenenamento e o inibidor, de veneno. 

RESUMO 

O enfoque deste capitulo e relativo as velocidades e aos mecanismos das reagoes 
quimicas. As velocidades de reagoes quimicas sao, freqlientemente, dificeis de serem 
determinadas, porque necessitam de medidas de uma grandeza variavel: a concentragao. Os 
metodos instrumentais sao freqlientemente uteis, pois determinam a variagao na concentragao 
pela medida da variagao de alguma propriedade fisica, como a pressao, a absorgao de luz ou a 
condutividade. 

As velocidades de reagao dependem, em geral, das concentragoes das varias especies 
presentes na mistura reagente. Estas incluem, geralmente, um ou mais reagentes, podendo 
incluir tambem os produtos ou outras substancias. A equagao de velocidade expressa a 
natureza da proporcionalidade entre a velocidade e estas concentragoes. A ordem de uma 
reagao e a soma dos expoentes das concentrates que aparecem na equagao de velocidade. A 
equagao de velocidade de uma reagao global nao pode ser deduzida da equagao da reagao 
simplificada, mas tern de ser obtida a partir de dados experimentais. 

O mecanismo de uma reagao consiste, em geral, em uma serie de etapas individuals 
denominadas processos elementares. A molecularidade de um processo elementar e o numero 
de moleculas reagentes que colidem na etapa em questao; a molecularidade pode ser igual a 
um, dois ou, ocasionalmente, tres. 

Um intermediario e uma especie formada em uma etapa e consumida numa etapa 
subsequente do mecanismo de reagao. 

A energia de ativagao de uma reagao e importante, pois determina a influencia da 
temperatura na velocidade. E a energia minima que as moleculas reagentes, que colidem, 
devem ter para a formagao dos produtos. A grandeza da energia de ativagao pode ser 
determinada a partir da curva de Arrhenius. 
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Um processo elementar pode ser interpretado com base na teoria das colisdes, de 
acordo com a qual a velocidade de um processo elementar depende: (1) do numero de colisoes 
de moleculas reagentes por segundo; (2) da fragao de moleculas que possuem energia pelo 
menos igual a energia de ativagao, que e a energia necessaria para o rearranjo "bem-sucedido" 
das ligagoes; e (3) da fragao das colisoes com orientagao geometrica favoravel para a 
formagao dos produtos (o fator esterico). 

Uma teoria altemativa, a teoria do estado de transigao, focaliza a maneira pela qual os 
atomos se rearranjam e a sequencia das variagoes de energia potencial que ocorrem durante o 
processo elementar. De acordo com esta teoria, quando as partfculas colidem tern energia 
igualou maior do que a energia de ativagao, e das colisoes resulta o complexo ativado, que e 
um agregado instavel e temporario de atomos, fracamente ligados. O complexo ativado pode 
se decompor nos reagentes ou nos produtos. O caminho de um processo elementar pode ser 
acompanhado colocando-se num grafico a energia potencial do sistema e a sua transform agao 
de reagentes para o complexo ativado, e deste em produtos. 

Um mecanismo de reagao deve ser consistente com a estequiometria da equagao 
global balanceada e com a equagao de velocidade experimental. Muitas reagoes ocorrem por 
meio de uma sequencia de etapas, uma das quais e mais lenta do que as outras. Esta etapa, a 
etapa determinante de velocidade, atua como um gargalo e limita a velocidade do processo 
global. 

O catalisador aumenta a velocidade da reagao fomecendo um mecanismo alternativo 
com baixas energias de ativagao. O catalisador nao e consumido na reagao e, embora reaja 
numa etapa, e regenerado em outra etapa posterior. Os catalisadores heterogeneos sao 
superficies com sitios ativos que transformam as moleculas em especies mais reativas. 

PROBLEMAS 
Velocidades de Reagao 

13.1 Esboce um grafico mostrando como pode diminuir a concentragao de um 
reagente com o tempo. Recorrendo ao seu grafico, explique a diferenga entre as velocidades 
media e instantanea. 

13.2 Enumere os fatores que determinant a velocidade de uma reagao. 

13.3 Escreva uma expressao que simbolize cada uma das seguintes velocidades 
instantaneas: 
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(a) velocidade de consumo de H 2 

(b) velocidade de formagao de CIO'. 

13.4 Qual e a reagao qufmica mais rapida que voce pode imaginar? Qual e a mais 
lenta? Como voce desenvolveria experiences para medir a velocidade de cada uma delas? 

* 13.5 Se -d[N 2 Vdt para a reagao em fase gasosa N 2 + 3H 2 —► 2NH 3 e 2,60 x 10' 3 mol 
L' 1 s' 1 qual e -d[H 2 ]/ dft 

* 13.6 O que e -d[NH 3 ]/dr para a reagao descrita no Problema 13.5? 

* 13.7 Numa experiencia, a pressao parcial de N 2 0 3 decresce de 34,0 mmHg em 1 min 
devido a reagao em fase gasosa 2N 2 0 5 —► N0 2 + 0 2 . De quanto varia a pressao total durante 
este intervalo? 

* 13.8 A velocidade de decrescimo de [A] numa reagao foi medida como segue: 


Tempo, min 

0,0 

20,0 

40,0 

60,0 , 

80,0 

100,0 

[A], mol/L 

1,00 

0,819 

0,670 

0,549 

0,449 

0,368 


Calcule a velocidade media da reagao -A[A]/At entre: 

(a) 40,0 e 60,0 min. 

(b) 20,0 e 80,0 min. 

(c) 0,0 e 100,0 min. 

* 13.9 A partir dos dados do Problema 13.8, calcule a velocidade instantanea da 
reagao -A[A ]/dt. 

(a) 50,0 min. 

(b) 0,0 min. 

13.10 Em quais condigoes as velocidades medias e as velocidades instantaneas sao 
essencialmente iguais? 
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Equates de Velocidade 

13.11 Faga uma distingao clara entre velocidade de reagao, equagao de velocidade e 
constante de velocidade. 

13.12 Uma certa reagao e de primeira ordem em relagao a A, segunda ordem em 
relagao a B, e terceira ordem com relagao a C. Qual a influencia sobre a velocidade da reagao 
se duplicamos a concentragao de: (a) [A], (b) [B], (c) [C]? 

13.13 Uma certa reagao e de ordem Vi em relagao a D, 3/2 em relagao a E e de ordem 
zero com relagao a F. Qual a influencia sobre a velocidade de reagao se duplicarmos as 
concentragoes de (a) [D], (b) [E], (c) [F]? 

13.14 Das reagoes descritas para cada uma das equagoes de velocidade a seguir, 
indique a ordem respectiva a cada especie e a ordem global: 

(a) velocidade = k[ A] [B] 2 

(b) velocidade = k [A] 2 

(c) velocidade = k 

* 13.15 Para a reagao 2A+ B —► C + 3D foram obtidas as seguintes velocidades 
iniciais: _ 


[A], mol/L 
inicial 

[B], mol/L 
inicial 

d[A] 

tt» m °l L s 
at 

inicial 

0,127 

0,346 

1,64 x 10 -6 

0,254 

0,346 

3,28 x lO^ 6 

0,254 

0,692 

1,31 xlO" 5 


(a) Escreva a equagao de velocidade da reagao 

(b) Calcule o valor da constante de velocidade 

(c) Calcule a velocidade de consumo de A, quando [A] = 0,100 mol/L e [B] = 0,200 mol/L. 

(d) Calcule a velocidade de formagao de D sob as condigoes de (c). 
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13.16 Para a reagao A + 2B —► 3C + 4D foram obtidas as seguintes velocidades 
iniciais:_ 


[A], mol/L 
inicial 

[B], mol/L 
inicial 

[X], mol/L 
inicial 

4[A] i _/ 

- mol L 1 s 1 

at 

inicial 

0,671 

0,238 

0,127 

1,41 x 1(T 3 

0,839 

0,238 

0,127 

1,41 x 10 -3 

0,421 

0,476 

0,127 

5,64 x 10 -3 

0,911 

0,238 

0,254 

2,82 xlO -3 


(a) Escreva a equa§ao de velocidade da reaqao 

(b) Calcule a constante de velocidade 

(c) Calcule -d[A]/dt quando [A] = [B] = [X] = 0,500 mol/L 

(d) Calcule d[C]/dt quando [A] = [B] = [X] = 0,200 mol/L 

(e) Calcule d[D\/dt quando [A] = [B] = [X] = 0,100 mol/L. 


* 13.17 Determine a equagao de velocidade e calcule a constante de velocidade para a 
reagao A + B —► C, usando as seguintes velocidades iniciais: 


[A], mol/L 
inicial 

IB], mol/L 
inicial 

mol LT 1 s' 1 inicial 
at 

0,395 

0,284 

1,67 x 10~ 5 

0,482 

0,284 

2,04 x 10" 5 

0,482 

0,482 

5,88 x 10~ 5 

13.18 Os dados a seguir foram obtidos a 320 °C para a reagao SO 2 CI 2 —► SO 2 + CI 2 : 

Tempo, h 

0,00 1,00 

2,00 3,00 4,00 

[S0 2 C1 2 ], mol/L 

1,200 1,109 

1,024 0,946 0,874 


Determine, mediante um metodo grafico, a ordem de reaqao e a constante de velocidade a 320 
°C. 
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* 13.19 A 310°C a decomposi§ao termica da arsina ocorre de acordo com a equagao 
2 AsH 3 (g) —► 2As ( s ) + 3 H 2 (g); a essa temperatura foram obtidos os seguintes dados: 


Tempo, h 

0,0 

3,0 

4,0 

5,0 

6,0 

7,0 

8,0 

[AsH 3 ] mol/L 

0,0216 

0,0164 

0,0151 

0,0137 

0,0126 

0,0115 

0,0105 


(a) Qual e a ordem da reatjao? 

(b) Qual e o valor da constante de velocidade? 

13.20 A decomposi§ao do N 2 O 5 em solugao de CCI 4 para formar NO 2 e O 2 foi 
estudada a 30 °C. A partir dos resultados, determine a ordem da reagao e calcule a constante 
de velocidade. 


Tempo, min 

0 

80 

160 

240 

320 

[N 2 O s ], mol/L 

0,170 

0,114 

0,078 

0,053 

0,036 


* 13.21 Qual e a meia-vida de uma reagao de primeira ordem para a qual k = 1,4 x 10 ' 2 

min' 1 ? 


13.22 A meia-vida de uma reagao de primeira ordem e independente da sua 
concentra§ao inicial. Como a meia-vida de uma rea§ao de segunda ordem do tipo 2 A-^ 
produtos dependera da concentragao inicial? E no caso de uma reatjao de ordem zero? 

* 13.23 A decomposigao, em fase gasosa, do N 2 O 3 em NO 2 e NO e de primeira ordem 
com ki = 3,2 x 10 ' 4 s' 1 . Em uma reagao na qual [N 2 O 3 ] inicial e 1,00 mol/L, quanto tempo 
levara para esta concentragao reduzir-se a 0,125 mol/L? 

* 13.24 A decomposigao do acetaldefdo em fase gasosa CfECHO-^ CH 4 + CO e, sob 
certas condigoes, de segunda ordem com = 0,25 mol ' 1 L s' 1 . Em quanto tempo [CH 3 CHO] 
decresceria de 0,0300 a 0,0100 mol/L? 

Teoria das Colisoes 

13.25 Como a molecularidade difere da ordem da reagao? Em quais circunstancias e 
possfvel prever a ordem de uma reagao a partir da molecularidade? 
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13.26 O que e um processo unimolecular? Sugira uma maneira para uma molecula 
reagir sem ter colidido com outra molecula. 

13.27 Para um processo bimolecular, quais sao os tres fatores que determinam a 
velocidade de forma§ao dos produtos? 

13.28 Coloque os seguintes processos bimoleculares em ordem decrescente de fator 
esterico, p: 

(a) 0 3 + NO —►NO 2 + O 2 

(b) CH 3 + CH 3 —► C 2 H 6 

(c) I + + I" —► I 2 

(d) CH 3 CH 2 CH 2 COOH + ch 3 oh —► CH 3 CH 2 CH 2 COOCH 3 + h 2 o 

13.29 Explique o fato de as rea§oes unimoleculares obedecerem a equates de 
primeira ordem a pressoes mais altas, e de segunda ordem a pressoes inferiores. 

13.30 Por que sao raras as reagoes trimoleculares? 

Influencia da Temperatura 

13.31 Descreva a energia de ativagao: 

(a) sob o ponto de vista teorico 

(b) sob o ponto de vista experimental 

13.32 Se a velocidade de uma reagao aproximadamente duplica quando a temperatura 
e aumentada de 10 °C, qual deve ser a energia de ativa<jao no caso da temperatura inicial ser 
de: 

(a) 25 °C? 

(b) 500 °C? 

13.33 Uma certa reagao apresenta E a = 146 kJ mol' 1 . Se a constante de velocidade for 
de 4,25 x 10' 4 s' 1 a 25,0°C, qual sera o seu valor a 100,0 °C? 

* 13.34 Se a E a para uma rea$ao e 198 kJ mol' 1 e k = 5,00 x 10' 6 g' 1 a 25 °C, em que 
temperatura k sera igual a 5,00 x 10' 5 g' 1 ? 
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13.35 Que tipos de processos elementares devem ter energias de ativagao muito baixas 
ou nulas? 

13.36 Um processo elementar pode ter energia de ativagao negativa? Explique. 

13.37 A velocidade de poucas reagoes decresce com o aumento da temperatura. O que 
pode ser dito a respeito das energias de ativa$ao determinadas experimentalmente para estas 
reagoes? Como este comportamento poderia ser explicado em termos do mecanismo destas 
rea?oes? 

13.38 Os valores das constantes de velocidade para a decomposi§ao do NO 2 sao 0,755 
mol' 1 L s' 1 a 330 °C e 4,02 mol' 1 L s-1 a 378 °C. Qual e a energia de ativa?ao da reagao? 

Teoria do Estado de Transi^ao 

13.39 O que e complexo ativado? Quais sao os dois modos pelos quais o complexo 
ativado pode se decompor? 

13.40 Que rela§ao existe entre as energias de ativa?ao para as reagoes direta, inversa e 
AH de um processo elementar? 

13.41 Em uma reatjao que ocorre por um mecanismo em etapas, qual e a relagao entre 
E a da reagao global e E a da etapa determinante da velocidade? 

13.42 Esboce a curva de energia potencial em fungao das coordenadas de reagao, no 
caso de um mecanismo de duas etapas no qual a energia da segunda etapa e maior do que a da 
primeira etapa. Indique no seu desenho a energia de ativagao para toda a reagao global e como 
ela poderia ser obtida experimentalmente. 

13.43 Resolva o Problema 13.42 para o caso em que a segunda etapa apresenta uma 
energia de ativagao menor. 

Mecanismos de Rea^ao 

13.44 Escreva as equates de velocidade para os seguintes processos elementares: 

(a) X + Y —► produtos, (b) 2X —► produtos, (c) 2X + Y —► produtos, (d) X —► produtos. 
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13.45 Num mecanismo que consiste em uma serie de etapas, como a etapa posterior a 
etapa determinante da velocidade influi sobre a reagao global? 

13.46 Explique por que o catalisador nao aparece na equagao de velocidade de uma 
reagao catalisada. 

13.47 Se um catalisador abaixa a energia de ativagao aparente de uma reagao, o 
"catalisador negativo" (inibidor) a aumenta? Explique. 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

13.48 A equagao de velocidade de uma certa reagao consiste de dois termos separados 
e somados. O que isto nos informa quanto ao mecanismo da reagao? 

13.49 A decomposigao termica do clorato de potassio, KCIO 3 , para formar KC1 e O 2 e 
catalisada pelo dioxido de manganes solido, Mn0 2 . Como voce determinaria se esta catalise e 
homogenea ou heterogenea? 

13.50 Algumas reagoes sao chamadas autocatalfticas. Sugira um significado para este 
termo. Qual seria o aspecto geral da equagao de velocidade de uma reagao autocatalftica? 

13.51 Por que e necessario acender uma vela para queima-la? Apos estar acesa, por 
que continua queimando? 

13.52 Se uma reagao for de ordem zero em relagao a um dos reagentes, isto significa 


que a velocidade independe da 

considerando que se 0 reagente em 

reagao para? 

* 13.53 Para a reagao A + B 

concentragao deste reagente. Como isto e possfvel 

questao for totalmente removido da mistura reagente, a 

-► C foram obtidas as seguintes velocidades iniciais: 

[A], mol/L 
initial 

[B], moVL 
initial 

* mol -1 L s' 1 
at 

initial 

0.245 

0,128 

1,46 x 10 - 4 

0,490 

0,128 

2,92 x 10 " 4 

0,735 

0,256 

8,76 xlO -4 
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Escreva a equagao de velocidade da reagao. 


13.54 Escreva a. equa§ao de velocidade e calcule a constante de velocidade para a 
reagao A + B —►C, usando as seguintes velocidades iniciais: 


[A], mol/L 
inicial 

[B], mol/L 
inicial 

[C], mol/L 
inicial 

d[ A] __7 _/ 

- — 7 —, mol L s 
at 

inicial 

0,918 

0,216 

0,712 

1\46 x 10" 4 

0,621 

0,216 

0,712 

9,88 x 10 " 5 

0,420 

0,719 

0,712 

6,68 x 10 r 5 

0,514 

0,319 

0,448 

1,30 x 10 * 4 


13.55 A decomposigao termica do eter dimetflico ocorre segundo a equagao: 
(CH 3 ) 2 0(g) -► CH 4 (g) + H 2 (g) + CO(g) 

Uma amostra de eter dimetflico foi colocada em um recipiente e aquecida rapidamente 
ate 504 °C. Durante a reagao observou-se a seguinte variagao da pressao: 


Tempo, min 

0,00 

6,50 

12,95 

19,92 

52,58 

Pressao total, mmHg 

312 

408 

488 

562 

779 


Determine a ordem da reatjao e calcule a constante de velocidade a 504 °C. 

13.56 A reagao 2HI (g) —► H 2 (g) + h(g) foi estudada a 600 K. Os seguintes dados 
foram obtidos: 

Tempo, h 0,0 1,0 2,0 3,0 4,0 5,0 

[HI], moVL 3,95 3,73 3,54 3,37 3,22 3,08 

Escreva a equa§ao de velocidade em termos de consumo de HI e calcule o valor da 
constante de velocidade a 600 K. 
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* 13.57 A decomposigao de primeira ordem do peroxido de hidrogenio, 2H202(7) —► 
2H20(/) + 02 (g), possui uma constante de velocidade de 2,25 x 10' 6 s' 1 a uma certa 
temperatura. Em uma dada solugao a [H 2 O 2 ] = 0,800 mol/L: 

(a) Qual sera a [H 2 O 2 ] na solugao apos 1,00 dia? 

(b) Quanto tempo levara para a concentragao de H 2 O 2 cair a 0,750 mol/L? 

13.58 A meia vida da reagao A —^2B em fase gasosa e de 35 min. A foi colocado num 
recipiente ate a pressao de 725 mmHg. Apos 140 min, qual sera: 

(a) a pressao parcial de A? 

(b) a pressao total? 

13.59 Certa reagao apresenta uma energia de ativagao experimental de 50 kJ mol' 1 a 
100 °C e 200 kJ mol' 1 a 25 °C. Como explicar esta diferenga? 

13.60 A decomposigao do N 2 0 5 ocorre com uma constante de velocidade igual a 4,87 
x 10' 3 s' 1 a 65 °C e 3,38 x 10' 5 s' 1 a 25 °C. Calcule a energia de ativagao da reagao. 
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Capftulo 14 

EQUILIBRIO QUtMICO 

TO PI COS GERAIS 


14.1 EQUILIBRIOS QUIMICOS HOMOGENEOS 
O estado de equilfbrio 
A abordagem do equilfbrio 
Equilfbrio qufmico e o princfpio de Le Chatelier 


14.2 LEI DO EQUILIBRIO QUIMICO 
Expressao da lei da aqao das massas 
A constante de equilfbrio 


14.3 CINETICA E EQUILIBRIO 
Processos elementares 
Reagoes de multiplas etapas 
Mecanismos de reagoes em Multi-etapas 


14.4 EQUILIBRIOS QUIMICOS HETEROGENEOS 


14.5 VARIAQAO DE K COM A TEMPERATURA 
Equagao de van't Hoff 


14.6 CALCULOS DE EQUILIBRIO 
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Uma das razoes pelas quais as propriedades dos sistemas em equilfbrio sao muito 
importantes e que todas as reagoes qufmicas tendem a alcangar um equilfbrio. De fato, se 
permitirmos que isso ocorra, todas as rea?oes atingem o estado de equilfbrio, embora em 
alguns casos isto nem sempre seja evidente. As vezes dizemos que a reatjao "foi completada". 
Mas, rigorosamente falando, nao existem reagoes que consumam todos os reagentes. Todos os 
sistemas que reagem alcangam um estado de equilfbrio, no qual permanecem pequenas 
quantidades de reagentes que estao sendo consumidas ate que seja quase impossfvel de se 
medir. Por exemplo, na explosao de uma mistura 2:1 mol por mol de gases H 2 e 0 2 , a reagao: 

2H 2 (g) + 0 2 (g) ► 2H 2 0(g) 

Certamente parece ter reagido totalmente, porque nao sao detectadas quantidades 
remanescentes de hidrogenio e oxigenio. Na realidade, a reagao se processa rapidamente para 
um estado de equilfbrio. 


2H 2 (g) + 0 2 (g) <->■ 2H 2 0(g) 

No qual permanecem mfimas quantidades de H 2 e 0 2 . Assim, cada vez que voce ouvir 
a expressao "a reatjao foi completada", lembre-se de que o equilfbrio foi estabilizado. 

Em capftulos anteriores consideramos diferentes tipos de sistemas em equilfbrio, 
incluindo lfquidos em equilfbrio com vapor (Capftulo 10), uma solugao saturada em equilfbrio 
com soluto em excesso (Capftulo 11) e um eletrolito fraco em equilfbrio com seus ions em 
solugao (Capftulo 11). Neste capftulo, aprofundaremos nosso estudo no estado de equilfbrio. 
Lembre-se: todos estes equilfbrios sao dinamicos; cada um consiste em dois processos 
opostos que ocorrem exatamente na mesma velocidade, um deles neutralizando o outro. 

14.1 EQUIUBRIOS QUIMICOS HOMOGENEOS 

Antes de estudar os aspectos quantitativos do equilfbrio, devemos ter uma ideia do 
ponto de vista qualitativo, isto e, como o estado de equilfbrio pode ser alcangado, e como ele 
responde as perturba§oes ou tensoes. 

O ESTADODE EQUILIBRIO 

Considere a reagao entre o dioxido de carbono e hidrogenio para formar monoxido de 
carbono e agua: 
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co 2 (g) + n 2 ( g ) 


CO(g) + H 2 0(g) 


Suponha que certa quantidade de CO 2 e de H 2 estao contidos em um recipiente e que 
dispomos de um instrumento que nos permita acompanhar esta reagao. Assim que ela ocorre, 
observamos que as concentragoes dos reagentes diminuem e que a dos produtos aumentam, 
como e mostrado na Figura 14.1. Consideremos que a reagao inicia-se no tempo to .No tempo 
t\, as concentragoes de C0 2 e H 2 diminufram e as de CO e H 2 0 aumentaram. (As de [CO] e 
[H 2 0] sao sempre iguais porque sao formadas em razao mol por mol 1:1, como mostra a 
equagao.) No tempo t 2 , [C0 2 ] e [H 2 ] diminufram e [CO] e [H 2 0] aumentaram ainda mais, 
porem suas velocidades de troca sao agora menores do que no infcio da reagao. Apos o tempo 
ts, essencialmente nao ha mais variagao em nenhuma das concentragoes. 



Figura 14.1 A visao do equilfbrio. 


No tempo to, somente pode ocorrer a reagao no sentido de formagao de produtos: 
C0 2 (g) + H 2 (g) —► CO(g) + H 2 0(g) 
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Entretanto, no tempo ti ja foi formada certa quantidade de CO e H 2 O, portanto, pode- 
se iniciar a reagao no sentido inverso: 

C0(g) + H 2 0(g) —► C0 2 (g) + H 2 (g) 

A velocidade da reagao de formagao de produto diminui com o tempo, devido ao 
decrescimo de [C0 2 ] e [H 2 0], Ao mesmo tempo, a velocidade da reagao inversa aumenta, 
devido a [CO] e [H 2 0] aumentarem por causa da reagao de formagao de produtos. 

Finalmente, em U, a velocidade da reagao de formagao de produtos diminui e a reagao 
inversa aumenta a ponto de se igualarem. A partir deste ponto nao ha mais variagao na 
concentragao, uma vez que reagentes e produtos sao formados e consumidos em velocidades 
iguais. 

C0 2 (g) + H 2 (g) CO(g) + H 2 0(g) 


A ABORDAGEM DO EQUILIBRIO 

Existem maneiras diferentes de se estabelecer um equilfbrio. Considere, novamente, a 

reagao: 

C0 2 (g) + H 2 (g) ^ CO(g) + H 2 0(g) 

Neste caso, uma maneira de alcangar o equilfbrio e adicionar quantidades iguais, por 
exemplo 1 mol de C0 2 e H 2 , a um recipiente e entao esperar que todas as concentragoes 
atinjam valores constantes. As variagoes nas concentragoes dos reagentes e produtos sao 
vistas na Figura 14.2a. Uma segunda maneira de alcangar o equilfbrio e adicionar quantidades 
iguais, ou seja, um mol de cada (de CO e H 2 0) ao recipiente; as variagoes nas concentragoes 
sao mostradas na Figura 14.2£>. Neste caso, a reagao inicial e a reagao inversa da Figura 14.2a, 
entretanto, o resultado final e o mesmo. As concentragoes finais de equilfbrio na Figura 14.2 b 
sao iguais as em a. A Figura 14.2c mostra o que ocorre quando o equilfbrio e alcangado pela 
adigao de quantidades de materia diferentes de H 2 e C0 2 ao recipiente. Uma quarta variagao e 
mostrada na Figura 14.2 d; neste caso, quantidades de materia iguais de C0 2 e H 2 sao 
adicionadas juntamente com certa quantidade de CO em um recipiente. Um equilfbrio pode 
ser estabelecido, pelo menos a princfpio, a partir de qualquer combinagao de reagentes ou 
produtos em qualquer concentragao, desde que todos os reagentes ou todos os produtos 
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estejam presentes na mistura inicial. (Se a condigao nao for cumprida, a reagao nao podera 
ocorrer em nenhum dos dois sentidos). 


Comentarios Adicionais 

Lembre-se: os termos reagentes, produtos, reagao direta e reagao inversa apenas 
tern algum significado quando se referem a uma certa equagao escrita. (Um reagente toma- 
se um produto quando a equagao e escrita no sentido inverso.) 



Figura 14.2 Diferentes condigoes para o equilfbrio C0 2 (g) + H 2 (g) CO(g) + H 2 0(g). 
(a) Um mol de cada, C0 2 e H 2 , e introduzido no recipiente vazio. (b) Um mol de cada, CO e 
H 2 0, e adicionado ao recipiente. (c) Sao introduzidos diferentes numeros de mols de H 2 e 
C0 2 . (d) Sao colocados numeros iguais de mols de C0 2 e H 2 alem de certa quantidade CO. 
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EQUILIBRIO QUIMICO E O PRINCIPIO DE LE CHATELIER 

Quando sistemas em equilfbrio sao submetidos a qualquer perturba§ao exterior, o 
equilfbrio desloca-se no sentido contrario a fim de minimizar esta perturba§ao. Este e o 
enunciado do princfpio de Le Chatelier, discutido na Segao 10.6. Conforme o sistema se 
ajusta, "a posigao de equilfbrio" muda. Isto significa que apos o equilfbrio ter sido 
restabelecido, mais produtos reagentes aparecem, dependendo do que foi formado durante a 
mudanga. Na equagao escrita, um deslocamento favorecendo a formagao de mais produtos e 
chamado "deslocamento para a direita” uma vez que os produtos se localizam do lado direito 
nas equagoes escritas. Um deslocamento favorecendo os reagentes e chamado "deslocamento 
para a esquerda". 

Considere, por exemplo, o equilfbrio: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) ^ 2NH 3 (g) 

Suponha que tenhamos colocado N 2 , H 2 e NH 3 em um recipiente mantido a 
temperatura constante e que tenhamos esperado ate que o sistema tenha atingido o equilfbrio. 
Mediremos em seguida a concentra§ao de equilfbrio de cada uma das tres substancias. 
Seqliencialmente, perturbaremos o equilfbrio adicionando N 2 no recipiente e imediatamente 
inicia-se o monitoramento em cada concentragao. Os resultados sao mostrados na Figura 14.3. 
A concentra§ao de cada substancia mostra ser constante a esquerda do grafico: o sistema esta 
em equilfbrio. Repentinamente, a concentragao de N 2 aumenta, quando maior quantidade e 
adicionada ao recipiente: Yejamos o que aconteceu: a concentragao de N 2 e de H 2 
imediatamente comegou a diminuir ao mesmo tempo a concentragao de NH 3 comegou a 
aumentar. Estas mudangas ocorrem quando falamos que o equilfbrio "foi deslocado para a 
direita". 

N 2 (g) + 3H 2 (g) ^ 2NH 3 (g) 

A Figura 14.3 mostra que estas mudangas continuam, entretanto a velocidade diminui 
gradualmente, ate que o sistema novamente restabelece um estado de equilfbrio, apos o qual a 
concentragao de cada um permanece constante: 

Note que neste experimento alguma quantidade de N 2 adicionada e consumida no 
deslocamento do equilfbrio, assim, o efeito da adigao (aumento na concentragao) e 
parcialmente compensado: Em outras palavras, o ajuste do sistema atende a minimizar o 
efeito de adi§ao de mais N 2 como preve o princfpio de Le Chatelier. Note, entretanto, a 
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mudanga nas grandezas relativas da concentragao, que ocorre apos a adigao de N 2 . Estas 
mudangas estao na proporgao de 1:3:2 (de [N 2 ] para [H 2 ] e para [NH 3 ]), o que esta em 
concordancia com a estequiometria da reagao. 

A resposta dada por um sistema em equilfbrio a adigao ou remogao de um componente 
e mais uma resposta a mudanga de concentragao do que a uma variagao de quantidade. Para 
confirmar esta afirmagao, considere novamente o equilfbrio: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) ^ 2NH 3 (g) 



Figura 14.3 Deslocamento do equilfbrio N 2 (g) + 3H 2 (g) 2NH 3 (g) 


Se repentinamente diminuirmos o volume do recipiente a temperatura constante, as 
quantidades de N 2 , H 2 e NH 3 nao sao imediatamente afetadas, entretanto, as concentragoes 
aumentam. Neste caso, o equilfbrio se desloca para a direita; e formado por NH 3 e menos N 2 e 
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H 2 estarao presentes depois de restabelecido o equilfbrio. A resposta do sistema deve estar 
vinculada a concentragao. De que maneira o princfpio de Le Chatelier explica a formagao de 
mais NH 3 neste equilfbrio? O equilfbrio e deslocado para a direita porque assim sera reduzido 
o numero total de moleculas, e, portanto, a pressao total no recipiente (ver a equagao - na 
reagao de formagao de produtos: duas moleculas substituem quatro). A diminuigao do volume 
de uma mistura de gases aumentara a pressao total (lei de Boyle). Neste caso, porem, o 
aumento de pressao e minimizado pela diminuigao do numero de moleculas de gas. Note, 
entretanto, que depois do equilfbrio ser restabelecido, embora esteja presente mais NH 3 e 
menos H 2 e N 2 , as concentragoes de todos os tres aumentaram, como consequencia da 
diminuigao de volume do recipiente. Pode-se facilmente concluir que um aumento do volume 
do recipiente produz resultados ao que discutimos aqui, com o equilfbrio se deslocando para a 
esquerda. 

Nem sempre uma variagao no volume do recipiente provocara um deslocamento no 
equilfbrio num sistema gasoso em equilfbrio. Por exemplo, no equilfbrio: 

2HI (g) <-► H 2 (g) + Hg) 

O numero de moleculas de gas e igual nos dois lados da equagao, o sistema em 
equilfbrio nao responde a uma diminuigao de volume, a temperatura constante. Neste caso 
nao existe mecanismo para minimizar o aumento de pressao, portanto, nenhum deslocamento 
e produzido pela variagao de volume do recipiente. 

O que acontece a um equilfbrio se for aumentada a pressao total por meio da adigao de 
um gas inerte ao recipiente? Neste caso, poderemos esperar que o equilfbrio se deslocasse na 
diregao em que existem menos moleculas, mas nao e o que ocorre. Isto e explicado pelo fato 
das concentragoes de N 2 , H 2 e NH 3 nao serem afetadas pela adigao de um gas inerte, ja que o 
volume do recipiente e mantido constante. 

Finalmente, consideremos a influencia de mudangas de temperatura sobre um sistema 
em equilfbrio. O princfpio de Le Chatelier preve que um aumento de temperatura favorece 
uma reagao endotermica. A formagao de amonia a partir de seus elementos e uma reagao 
exotermica. 

N 2 (g) + 3H 2 (g) ++ 2NH 3 (g) AH = -92,2 kJ 

O que poderia ser reescrito como 

N 2 (g) + 3H 2 (g) ^ 2NH 3 (g) + 92,2 kJ 
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Assim, a reagao da direita e exotermica e a da esquerda e endotermica. A adigao de 
calor a este equilfbrio acusa um deslocamento para a esquerda. A reagao endotermica (para a 
esquerda) consome parte do calor adicionado para produzir mais N 2 e H 2 a partir de NH 3 , e 
desta maneira a temperatura aumenta menos do que se poderia esperar. A temperaturas mais 
altas, as concentragoes de equilfbrio de [N 2 ] e [H 2 ] sao maiores e a de [NH 3 ] e menor. Com a 
diminuigao da temperatura ha uma inversao de todos os efeitos citados, uma vez que e 
favorecida a reagao exotermica. E produzido calor que compensa parcialmente aquele retirado 
do sistema. 

14.2 LEI DO EQUILIBRIO QUIMICO 

Ate agora vimos apenas como um equilfbrio se desloca em resposta a uma forga 
externa ou a uma perturbagao, mas nao o quanto. 

Felizmente, o tratamento quantitative do equilfbrio depende fundamentalmente de uma 
unica relagao, conhecida como lei do equilibrio quimico. Entretanto, primeiramente 
precisamos definir alguns termos. 

EXPRESSAO DA LEI DA A£AO DAS MASSAS 

Considere uma reagao hipotetica em fase gasosa: 

A(g) + B(g) —► C(g) + D(g) 

Para esta rea$ao a quantidade, Q, 6 definida como: 



Q 6 chamada de expressao da lei da agao das massas para a reagao; e tambem 
chamada quociente de reagao. 

Para uma segunda reagao: 


E(g) + F(g) ► 2G(g) 


= [Gi 2 

[Eirm 





Normalmente a expressao da lei da agao das massas, Q, e um quociente, uma fragao 
que tem como numerador o produto das concentragoes dos produtos da reagao, e como 
denominador, o produto das concentragoes dos reagentes. Cada concentragao e elevada a uma 
potencia igual ao seu coeficiente na equagao balanceada. Para a reagao geral: 

pW + q\+... —► rJ + sK+... 

A expressao da lei da agao das massas e: 

= [J]W... 


A expressao da lei da agao das massas pode ter qualquer valor (exceto um valor 
negativo), porque depende da extensao da reagao. Por exemplo, assuma que misturamos um 
mol de N 2 (g) e H 2 (g) em um recipiente de um litro mantido a 350 °C. Antes da reagao: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) -► 2NH 3 (g) 


Iniciar, sua expressao da lei da agao das massas tera o valor: 


0 (0) 2 
[N 2 ][H 2 ] 3 1(1)3 


No decorrer da reaqao, entretanto, sua expressao da lei da agao das massas aumenta, 
como ilustra a tabela seguinte: 


Tempo 

[N 2 ] 

[H 2 ] 

[NH 3 ] 

|NH,1 2 

[NJfHj] 3 

to 

1,00 

1,00 

0,0 

0,0 

ti 

0,874 

0,622 

0,252 

0,302 

t 2 

0,814 

0,442 

0,372 

1,97 

U 

0,786 

0,358 

0,428 

5,08 

t 4 

0,781 

0,343 

0,438 

6,09 

ts 

0,781 

0,343 

0,438 

6,09 
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O valor de Q em fungao do tempo e mostrado na Figura 14.4. Como pode ser visto, o 
valor de Q aumenta com o aumento de [NH 3 ] e com a diminuigao de [H 2 ] e [N 2 ], ate que o 
sistema atinja um equilfbrio (no tempo £4), apos o qual Q permanece constante. 

A Tabela 14.1 mostra expressoes da lei da agao das massas para diferentes reagoes. 

A CONSTANTE DE EQUILIBRIO 

Ja que a expressao da lei da agao das massas pode ter varios valores, qual a sua 
utilidade? Considere tres experimentos: em cada experimento o equilfbrio: 

N 2 C(g) + 3H 2 (g) —► 2NH 3 (g) 

E estabelecido pela adigao de pelo menos dois dos gases acima a um recipiente de 1,00 
litro mantido a temperatura constante de 350 °C. 


Tabela 14.1 Algumas expressoes da lei da agao das massas. 


Reaqao 

Expressao da lei da aqao 
das massas , Q 

2HI(£) -» H 2 (g) +1 2 (g) 

[H 2 ][I 2 ] 


[HI] 2 

PCl 5 (g)->PCl 3 + Cl 2 (g) 

[PC1 3 ][CI 2 ] 

[pcy 

2NO(g) + 0 2 —> 2N0 2 (g) 

[N0 2 ] 2 

[N0] 2 [0 2 ] 

N 2 0 4 (g)-*2N0 2 (g) 

[no 2 ] 2 


IN 2 o 4 ] 

CS 2 (g) + 4H 2 (g) -a CH 4 (g) + 2H 2 S (g) 

[CH 4 ][H 2 S] 2 

[CS 2 ][H 2 ] 4 
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Experimento 1: 1,00 mol de N 2 e 3,00 mol de H 2 sao adicionados a um recipiente. 
Depois de estabelecido o equilfbrio, o conteudo de recipiente e analisado. Foi encontrado o 
seguinte resultado: 

[N 2 ] = 0,325 mol L 1 
[H 2 ] = 0,975 mol L 1 
[NH 3 ] = 1,350 mol L 1 



Tempo-► 


Figura 14.4 Variagao da expressao da a§ao das massas Q com o tempo. 

Experimento 2: Diferente do experimento 1, adiciona-se ao recipiente 1,000 mol de 
N 2 e 1,000 mol de H 2 . No equilfbrio, as concentrates obtidas foram: 

[N 2 ] = 0,781 mol L 1 
[H 2 ] = 0,343 mol L 1 
[NH 3 ] =0,438 mol L 1 
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Experimento 3: Adicionam-se 1,000 mol N 2 , 1,000 mol de H 2 e 1,000 mol de NH 3 . 
As concentragoes de equilfbrio encontradas foram: 

[N 2 ] = 0,885 mol L 1 

[H 2 ] = 0,655 mol L 1 

[NH 3 ] = 1,230 mol L 1 


Tabela 14.2 Estudo do equilfbrio: N 2 (g) + 3H 2 (g) o 2NH 3 (g) a 350 °C 



Concentraqao inicial, 
mol titro~ l 

Concentraqao de 
equilfbrio, mol litro~ l 

Q no equilfbrio, 
[NHj] 2 

Experiencia 

n 2 

*2 

nh 3 

n 2 

h 2 

nh 3 

INjKH/ 

1 

1,000 

3,000 

0 

0,325 

0,975 

1,350 

6,05 

2 

1,000 

1,000 

0 

0,781 

0,343 

0,438 

6,09 

3 

1,000 

1,000 

1,000 

0,885 

0,655 

1,230 

6,08 


A Tabela 14.2 resume os resultados dos tres experimentos. A primeira vista as 
concentragoes de equilfbrio de N 2 , H 2 e NH 3 parecem nao apresentar relagao entre si. 
Entretanto, observe o valor de Q, da expressao da lei da agao das massas, depois de 
estabelecido o equilfbrio. O valor de Q e igual em todos os casos (as pequenas diferengas no 
terceiro algarismo significativo sao devidas aos arredondamentos feitos nos calculos). Outros 
experimentos podem confirmar esta conclusao. Independentemente da maneira pela qual o 
equilfbrio foi estabelecido, o valor de Q e uma constante do equilfbrio a 350 °C. 

Resultados semelhantes poderiam ser obtidos para qualquer equilfbrio a uma dada 
temperatura; portanto, pode ser feita a seguinte generalizagao, denominada lei do equilfbrio 
qufmico. 

Lei do equilfbrio qufmico: A uma dada temperatura o valor da expressao da lei da 
agao das massas para uma certa reagao em equilfbrio e uma constante .(a lei do equilfbrio qufmico 

foi primeiramente derivada por meio de um procedimento nao muito rigoroso, pelos qufmicos noruegueses Cato Maximilian 
Guldberg e Peter Waage em 1864. Eles se referiam a "massas ativas" de substancias reagentes, de onde surgiu nosso termo 
expressao da agao da massa. As massas ativas de Guldberg e Waage correspondem aproximadamente as nossas 
concentragoes.) 
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Esta constante e conhecida como a constante de equilibria, K, para uma reagao aquela 
temperatura. Em outras palavras, o equilfbrio: 


Q = K 


Esta igualdade descreve a condigao que e obedecida por um sistema em equilfbrio, a 
condigao de equilibria. (Q = K somente se o sistema estiver em equilfbrio?) 

O verdadeiro valor numerico da constante de equilfbrio para uma reagao depende das 
unidades utilizadas nas expressoes da lei da agao das massas. Utilizando concentragao em mol 
por litro podemos escrever a condigao de equilfbrio para: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) 2NH 3 (g) 


Como: 


[nh 3 ] 2 

[N 2 ][H 2 ] 3 


Onde o subfndice indica que na expressao da lei da agao das massas estao sendo 
utilizadas concentragoes (molaridade). 

Para gases, muitas vezes a expressao da lei da agao das massas e escrita como uma 
fungao de pressoes parciais, normalmente em atmosferas. Assim, a condigao de equilfbrio 
para a reagao anterior pode ser escrita: 


Ah, 

A, P H, 


= K P 


Onde os tres diferentes valores de P sao respectivas pressoes parciais das tres 
substancias em equilfbrio. Embora K, e K p sejam constantes a qualquer temperatura, nao sao 
necessariamente iguais. A relagao entre as duas e facilmente estabelecida. Para a reagao geral 
no equilfbrio: 

kA(g) + IB(g) ++ mC(g) + nD(g) 

A condigao de equilfbrio pode ser escrita em termos de pressoes parciais como: 


85 







Da lei dos gases perfeitos, PV = nRT, temos: 



Substituindo pela pressao parcial de cada componente anterior, obtemos: 



Mas n/V e simplesmente a concentragao molar e (m + n) - (k + l) 6 a varia§ao do 
numero de mols de gas, An g a S , mostrada na equagao balanceada. Portanto 



Exemplo 14.1 Para o equilrbrio: 

2NOCl(g) o 2NOfgj + Cl 2 (g) 

O valor da constante do equilrbrio K c e 3,75 x 10' 6 a 796 °C, Calcular K p para esta 
reagao nesta temperatura. 

Solugao: Para esta reagao An g a S = (2+ 1) -2, ou +1 
K p = K c (RTf \ ds 

= (3,75 x 10' 6 )[=(0,082)(796 + 273)] 1 
= 3,29 x 10' 4 
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Problema Paralelo: O valor de K p para o equilfbrio 2 S 02 (g) + 02 (g) o 2 SO 3 e 2,8 x 
10 2 a 10 3 K. Encontre o valor de K, nesta temperatura. Resposta: 2,3 x 10 4 . 


Comentarios Adicionais 

Um comentario especial e necessario. As constantes de equilfbrio aparentemente 
deveriam ter unidades (dimensoes). Na realidade, alguns livros dao unidades a K c e K p . 
Nos nao o faremos, porque se a expressao da lei da agao das massas Q e, portanto, a 
constante de equilfbrio, K, vem expressas em atmosferas ou concentragoes molares, elas 
efetivamente nao tem dimensoes. Resolver completamente o que parece ser um paradoxo e 
inadequado para este livro, mas salientaremos um fato: cada termo de pressao em uma 
expressao da lei da agao das massas Q p nao e somente uma pressao, representa uma razao 
que e 1 atm. Em outras palavras, se a pressao parcial do gas A e 2 atm, entao, na expressao 
da lei da agao das massas, P A significa: 


Que e numericamente igual a pressao parcial, mas nao tem unidades. Como isto e 
verdadeiro para cada termo de pressao parcial, Q p nao tem unidades, tampouco o valor de 
equilfbrio K p . 

A constante de equilfbrio da concentragao e adimensional por uma razao simples: 
cada termo e uma razao de concentragao no seu estado padrao, que e 1 mol L" 1 . (Pode-se 
encontrar discussoes completas deste topico na maioria dos livros de ffsico-qufmica.) 

(Nota: Neste livro usaremos K c mais frequentemente que K p . Por esta razao 
geralmente deixaremos de usar o subfndice c de K c , a nao ser que ele seja necessario para 
dar enfase.) 


A ordem da grandeza de uma constante de equilfbrio da uma indicagao da posigao do 
equilfbrio de uma reagao. Por exemplo, para o equilfbrio: 

Ms) + ^>(g) C (g) + D (g) 

Se K for grande, aproximadamente 1000 ou mais, isso significa que na expressao da 
lei da agao das massas: 
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[C] [D] 
[A][B] 


O numerador e pelos menos 1.000 vezes maior do que o denominador. Assim, em 
equilfbrios, as concentragoes dos produtos tendem a ser relativamente altas e, 
correspondentemente, as concentragoes dos reagentes, baixas. Em outras palavras, podemos 
dizer que a reagao "foi completada". Por outro lado, se K for muito pequeno, poderemos 
concluir que, no deslocamento para alcangar o equilfbrio, o sistema precisa formar apenas 
pequenas quantidades de produtos para tomar Q = K. 

Apenas quando o sistema esta em equilfbrio a expressao da lei da agao das massas Q 6 
igual a constante de equilfbrio K. Portanto, para a reagao: 

A + B —► C+D 


A condigao algebrica e: 


[C][D] 
[A][B] = K 


[C][D] 
[A][B] < K 


Saberemos que a reagao procedera no sentido da esquerda para a direita, aumentado 
[C] e [D] e diminuindo [A] e [B], ate que Q = K. Por outro lado, se: 


[C][D] 

[A][B] 


> K 


A reagao procedera no sentido da direita para esquerda, aumentando [A] e [B] e 
diminuindo [C] e [D] ate que o equilfbrio seja estabelecido. 

Exemplo 14.2 Para o equilfbrio: 

2S0 3 (g) 2S0 2 (g) + 0 2 (g) 







O valor da constante de equilfbrio e 4,8 x 10' 3 a 700 °C. Se, no recipiente, as 
concentragoes das tres substancias acima sao: 

[S0 3 ] = 0,60 mol/L 
[S0 2 ] = 0,15 mol/L 
[0 2 ] = 0,025 mol/L 

De que maneira estas concentragoes mudarao, a medida que o sistema se aproxima do 
equilfbrio, se a temperatura for mantida a 700 °C? 

Solugao: Primeiro devemos encontrar o valor da expressao da lei da agao das massas. 

[sq 2 ] 2 [0 2 ] 

[S0 3 ] 2 

= ( 045 )^ 5 ) = x 10 _3 

(0,60) 2 

Como o valor e menor do que o valor da constante de equilfbrio (4,8 x 10' 3 ), a reagao procede 
no sentido da esquerda para a direita, de maneira a aumentar [SO 2 ], aumentar [O 2 ] e diminuir 
[S0 3 ] ate que Q =K. 

Problema Paralelo: Para o equilfbrio: 

CO(g) + H 2 0(g) ^ CO 2 (g) + H 2 (g) 

O valor da constante de equilfbrio e 302 a 600 K. Se a concentragao das quatro 
substancias iniciar-se a 0,100 mol/L, responda qualitativamente de que maneira estas 
concentragoes mudarao, a medida que o sistema se aproxima do equilfbrio, se a temperatura 
for mantida a 600 K. Resposta: [CO] e [H 2 0] diminuem, e [C02]e [H 2 ] aumentam. 

14.3 CINETICA E EQUILIBRIO 

Uma explicagao para o comportamento de sistemas em equilfbrio ou quase em 
equilfbrio e dada por meio de uma analise cinetica destes sistemas. 

PROCESSOS ELEMENTARES 

No equilfbrio, as velocidades das reagoes nos dois sentidos sao iguais. Como 
consequencia, as constantes de velocidade para as reagoes nos dois sentidos e a constante de 
equilfbrio estao relacionadas. Esta relagao e mais facilmente demonstrada no caso de um 
processo elementar. Considere a reagao em equilfbrio: 

*d 

A + B ^ C + D 
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Onde kd e kj sao as constantes de velocidade das reagoes da esquerda para a direita e da 
direita para esquerda, respectivamente. As velocidades sao: 

Velocidade da reagao da esquerda para a direita = /^[A][B] 

Velocidade da reagao da direita para a esquerda = h [C][D] 

No equilfbrio estas velocidades sao iguais, portanto: 


^[A][B] = MC][D] 


Ou: 




L' 

~IPJ] -*3- - 

M[B] k { 

1 


1 1 


A expressao a esquerda e a expressao da lei da agao das massas para a reagao, e 
porque k d e k t sao constantes (a temperatura constante), isto constitui uma prova de que esta 
expressao e uma constante para uma reagao elementar em equilfbrio. 

RFAROES DE MULTIPLAS ETAPAS 

Pode-se provar que a expressao da lei da agao das massas e uma constante (a 
temperatura constante) para reagoes que possuem mecanismo de multiplos estagios. 

Ja vimos que, para um processo elementar: 



Isto e, a constante de equilfbrio e igual a relagao entre as constantes de velocidade 
especfficas das reagoes nos sentidos reagentes-produtos e vice-versa. Embora nao o provemos 
aqui, a relagao se aplica as reagoes complexas, isto e: 
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Onde kdireta e hnversa sao as constantes de velocidade determinadas experimentalmente 
para as reagoes nos sentidos de formagao reagentes-produtos e vice-versa. (Assumimos aqui 
que o mecanismo das duas reagoes seja o mesmo no equilfbrio e quando as duas constantes 
especfficas de velocidade sao avaliadas experimentalmente.) 

MECANISMOS DE REAgOES EM MULTIETAPAS 

Vimos na Segao 13.5 que a etapa determinante da velocidade de mecanismos de 
multiplos estagios numa reagao e determinada por meio de observagoes experimentais. Nos 
tambem mostramos que se a primeira etapa e a determinante da velocidade, a lei de 
velocidade determinada experimentalmente e exatamente a lei de velocidade da primeira 
etapa. Mas adiamos uma discussao sobre os mecanismos mais complexos, em que a primeira 
etapa nao e a determinante da velocidade. Considere a reagao: 

2A + B —►C + D 

E suponhamos que o mecanismo da reagao consiste em duas etapas: 

k 

1 

Etapa 1: A + B —►C + I (rapida) 

k 

2 

Etapa 2: A + I —► D (lenta) 

Neste caso a velocidade da reagao global e a velocidade da segunda etapa: 


velocidade = A] [I] 


Entretanto, as equates de velocidade correspondentes a reagoes globais nao sao 
escritas em termos de concentragoes de intermediaries, [I] neste caso. Velocidades sao 
normalmente escritas em termos de substancias adicionadas a mistura reagente original, e nao 
em termos de intermediaries, que geralmente tern somente uma existencia passageira e cujas 
concentragoes nao sao geralmente mensuraveis. Precisamos recorrer, entao, a uma 
combinagao de qufmica e algebra, de modo que possamos eliminar [I] da equagao da 
velocidade. Podemos fazer isto se reconhecermos que a primeira etapa no mecanismo, sendo 
mais rapida que a segunda, atingira logo o equilfbrio. Isto acontece porque a formagao do 
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intermediario I na primeira etapa ocorre rapidamente; I e consumido lentamente na segunda 
etapa. Assim, podemos reescrever o mecanismo como sendo: 

k 

1 

Etapa 1: A + B <->-C + I (rapida; equilfbrio) 

k 

2 

Etapa 2: A + I D (lenta) 

Onde Ki 6 a constante de equilfbrio para a etapa 1. 

A condigao de equilfbrio para a etapa 1 e: 



Solucionando para [I], obtemos: 


= ATi [A][B] 

[C] 


Substituindo essa expressao na equa§ao de velocidade da etapa 2: 


velocidade = [A] [I] 


Obtemos: 



.... «lMAl 2 [B] 

velocidade - ^ 


Uma serie de experiencias designadas para obter a lei da velocidade para essa reagao 

traduz o seguinte: 


vlocidadc ^xp[Al 2 [B] 


vclocidHuc — fpi 


Onde k exp representa o valor da constante da velocidade especffica observada 
experimentalmente (global) numa reagao, e e igual a kfa. (Note que a lei da velocidade nao 
contem um termo para a concentragao do intermediario I.) 
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Comentarios Adicionais 

Uma coisa e dar o mecanismo e dele descobrir a lei da velocidade para a reagao 
global. E muito diferente, porem determinar experimentalmente uma lei de velocidade e 
entao descobrir qual(is) o(s) mecanismo(s) que e (sao) compatfvel(eis) com as 
observagoes. Frequentemente algumas ideias sao sugeridas e entao inumeras experiences 
sao necessarias com a finalidade de escolher o mecanismo mais adequado entre as diversas 
possibilidades. 

Como o volume de informagoes em cinetica qufmica tern aumentado, muitas das 
reagoes que se pensaram inicialmente ter ocorrido por simples mecanismos tem-se 
mostrado complexas. Ha um velho adagio entre os estudiosos de cinetica qufmica: "As 
unicas reagoes simples sao as unicas que necessitam de mais estudo". 


14.4 EQUILIBRIOS QUIMICOSHETEROGENEOS 

Todos os equilfbrios que discutimos ate agora eram homogeneos. Um equilfbrio 
heterogeneo envolve duas ou mais fases. Um exemplo e o equilfbrio a alta temperatura: 

C(j) + S 2 (g) ^ CS 2 (g) 

Para o qual podemos escrever a condigao de equilfbrio: 

[cs 2 ] ~ 

[C][S 2 ] 


(O motivo de usarmos K' sera visto a seguir.) 

Nao e incorreto formular a condigao de equilfbrio desta maneira, entretanto esta 
expressao pode ser (e normalmente e) simplificada. O valor numerico entre colchetes numa 
expressao da lei da agao das massas representa a concentragao de um componente em uma 
determinada fase. 

Na expressao da lei da agao das massas: 

[CS 2 ] 

[C][S 2 ] 

[CS 2 ] e [S 2 ] se referem as respectivas concentragoes de CS 2 e S 2 na fase gasosa. 
Entretanto [C] se refere a concentra§ao de carbono solido numa fase de carvao solido puro. E 
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o nurnero de mols de atomos de carbono em um litro de carvao.. Entretanto, a concentragao 
de carbono em carvao puro nao pode ser mudada significativamente em condigoes normais, 
portanto ela e uma constante. Assim, se reescrevermos a condigao de equilfbrio como: 


[CS 2 ] 

[S 2 ] 


= [C]/r 


O lado direito e o produto de duas constantes. Se representarmos o seu produto por K, 
a condigao de equilfbrio sera: 


[CS 2 ] 

[S 2 ] 


A Tabela 14.3 contem algumas reagoes heterogeneas e suas condigoes de equilfbrio. 


Tabela 14.3 Alguns equilfbrios heterogeneos. 

Reaqao Condiqdes de equilibria 

2S0 3 (g) + SO) = 3S0 2 (g) 


2HgO(j) — 2Hg(j») + 0 2 (^) 

Fe 3 0 4 (s) + H,(g) = 3FeO(0 + H 2 0(«) 


N 2 te) + 2H 2 0(g) = NH 4 N0 2 (i) 

4CuO($) =: 2Cu 2 0(i) + 0 2 (g) 

Comentarios Adicionais 

Isso segue a convengao geral de "incorporar" a concentragao de qualquer fase 
lfquida ou solida pura no valor de K, como foi feito anteriormente. Voce pode sempre 
considerar que isto foi feito quando lhe for fomecido um valor numerico para uma 
constante de equilfbrio, e a expressao da lei da agao das massas deve ser escrita de acordo. 
Lembre, simplesmente, que a concentragao de cada fase condensada e omitida da 
expressao da agao das massas. 


[so 2 ] 3 .. 

1 A. 

[S0 3 ] 2 

[Hg] 2 [0 2 ] = K 

[h 2 Q] 

[H 2 ] k 
1 

[N 2 ][H 2 0] 2 " 
[0 2 J = a: 


94 






14.5 VARIA<JAO DE K COMA TEMPERATURA 

Yimos que o princfpio de Le Chatelier pos permite perceber como a rnudanga da 
temperatura afetara o equilfbrio. Isso equivale a prever o efeito de uma rnudanga de 
temperatura numa constante de equilfbrio. Para uma reagao exotermica (A H< 0) 

Reagentes <-> Produtos + Calor 

Um aumento na temperatura desloca o equilfbrio para a esquerda, consumindo parte 
do calor adicionado, minimizando assim o aumento da temperatura (para uma quantidade de 
calor definida), visto que um deslocamento do equilfbrio para a esquerda favorece mais os 
reagentes que os produtos; isto equivale a dizer que um aumento da temperatura diminui o 
valor da constante de equilfbrio. (Lembre-se: os produto vao no numerador da expressao da 
lei da a$ao das massas, e os reagentes no denominador.) 

Para uma reagao endotermica (AH > 0) 

Calor+ Reagentes Produtos 

Um aumento na temperatura provoca um deslocamento para a direita, o que equivale a 
dizer que a temperatura aumenta o valor da constante de equilfbrio. 

EQUAgAO DE VAN'T HOFF 

Uma descrigao quantitativa da variagao de uma constante de equilfbrio na temperatura 
e descrita pela equa^ao de van't Hoff. (Esta equagao nao deve ser confundida com a equaijao da pressao 
osmotica de van't Hoff (Segao 11.5), que sustenta uma pequena relafao.) 

A equagao e: 



Onde ( K p )i 6 o valor da constante de equilfbrio para pressoes, a temperatura T\, e (K p ) 2 
6 o valor da mesma constante na temperatura T 2 . R e a constante do gas ideal, e A H° 6 o calor 
de reagao ou entalpia de reagao quando reagentes e produtos estao em seu estado padrao 
(para gases, 1 atm de pressao e para solugoes, 1 mol L ', em ambos os casos assumindo 
comportamento ideal). 
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A equagao de van't Hoff e comumente usada para determinar os valores de constantes 
de equilfbrio a uma dada temperatura a partir dos valores em outra temperatura. Tambem 
oferece meios de obter calores de reagao quando as constantes de equilfbrio sao conhecidas 

em duas temperaturas. (Outra forma de equagao de van't Hoff descreve a mudanga da constante de equilfbrio para a 
concentragao, K c , com a temperatura: ]n — JL) Observe que esta forma contem At/ 0 , em vez de AH°.) 

(/t) 2 R I r, t 2 \ 


Comentarios Adicionais 

A equagao de van't Hoff parece familiar? Deveria, porque e a versao geral mais 
atualizada da equagao de Clausius-Clapeyron (Segao 10.3), que descreve a variagao da 
temperatura em fungao da pressao de vapor. A pressao de vapor de um lfquido e a 
constante de equilfbrio K p para o processo: 

Lfquido <—> Gasoso 

(Neste caso, a expressao da lei da agao das massas nao tern denominador porque o reagente 
I e um lfquido puro; ver Segao 14.4.) 


Exemplo 14.3 Para o equilfbrio: 

2H 2 S(g) H 2 (g) + S 2 (g) 

Kp = 1,18 x 10' 2 a 1065 °C e 5,09 x 10' 2 a 1200 °C. Calcular A H° para a rea 5 ao. 
Solugao: Rearranjando a equagao de van't Hoff para A H°, temos: 


A H° 


&P) 1 

(Kp) 2 


_1 _ 1 _ 

T l t 2 


Sendo T, = 1065 + 273 = 1338 K; T 2 = 1200 + 273 = 1473 K; (Kp), =1,18 x 10' 2 ; e (K p ) 2 = 
5,09 x 10' 2 e substituindo: 

,_k , 1,18 x 10~ 2 

(8,315 J K 1 mol *) In - 1 -r 

5,09 x 10~ 2 


( 1 .1 


r —1— ) 

{ 1338 K ^ 


^ 1473 K J 


= 1,77 x 10 5 J mol' 1 , ou 177 kJ mol' 1 

(Observe que usamos R em unidades J K" 1 mol' 1 , para que AH 0 fosse obtido em joules por 
mol.) 
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Problema Paralelo: Para o equilfbrio PCl 5 (g) <->Cl 3 (g) + Cl 2 (g), K p igual a 1,8 x 10' 7 
a 25 °C e 1,8 a 249°C. Qual o valor de A H° para a reagao? Resposta: 93 kJ mol' 1 . 

Observe a equa§ao de van't Hoff: 


Wi =z m: (± _ ±) 

(Kph R T l T 1 

\ / 


Olhe cuidadosamente a equagao de van't Hoff e observe a correlagao existente entre 
ela e o deslocamento do equilfbrio induzido pela temperatura, prevista pelo princfpio de Le 
Chatelier. Se a temperatura e aumentada para uma reagao exotermica (AH° 6 negativo), entao: 


T 2 >r 7 


E assim: 


E, portanto: 




Como A H° 6 negativo, - A H° tern um valor positivo. Assim, todo o lado direito da 
equagao e positivo. Isto significa que: 


(*»1 

(K P ) 2 


> 0 


A unica maneira disso ser possfvel e para: 


(K p ), > (K p)2 


Ou: 


(K p ) 2 < (K p ), 
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Significando que, para uma rea$ao exotermica, K p diminui com o aumento da 
temperatura. O que equivale dizer que no equilfbrio as pressoes parciais dos reagentes 
aumentam e as dos produtos diminuem.. Em outras palavras, o equilfbrio se desloca para a 
esquerda, exatamente como preve o princfpio de Le Chatelier. 

14.6 CALCULOS DE EQUILIBRIO 

Exemplo 14.4 Adiciona-se iodeto de hidrogenio em um recipiente a 458°C. O HI se 
dissocia formando H 2 e I 2 . Depois de estabelecido o equilfbrio a esta temperatura, sao 
tomadas amostras que sao analisadas. O [HI] encontrado e 0,421 mol L" 1 , enquanto [H 2 ] e 
[I 2 ]sao ambos 6,04 x 10-z mol L' 1 . Calcule o valor da constante de equilfbrio para a 
dissociagao de HI a 458°C. 

Solugao: A equagao do equilfbrio e: 

2HI (g) ++ H 2 (g) + I 2 (g) 

A expressao da lei da a§ao das massas e: 

[H 2 ][I 2 ] 

[HI] 2 

Para acharmos o valor da constante de equilfbrio, substitufmos as concentragoes de equilfbrio 
na expressao da lei da agao das massas 

= (6,04 x I0r^((W x 10- 2 ) . 2>06 x 10 -2 
(0,421) 2 


Problema Paralelo: Estudou-se que PCl 5 (g) <->• PCl 3 (g)+ Cl 2 (g). Num recipiente, 
foram colocadas quantidades de PCI 5 a 160°C. Depois de estabelecido o equilfbrio, as 
concentragoes encontradas das tres especies gasosas encontradas foram: 

[PC1 5 ] = 0,0346 mol L ' 1 e [PC1 3 ] = [Cl 2 ] = 0,0270 mol L' 1 . 

Calcule o valor da constante de equilfbrio (para concentragoes) nesta temperatura. Resposta: 
2,11 x 10 ' 2 . 
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Exemplo 14.5 HI, H 2 e I 2 sao todos colocados num recipiente a 458°C. No equilfbrio, 
[HI] = 0,360 mol L" 1 e [I 2 ] =0,150 mol L' 1 . Qual e a concentragao de equilfbrio de [H 2 ] nesta 
temperatura? [Kc para 2HI '(g) o H 2 (g) + h(g) e igual a 2,06 x 10' 2 a 458°C.] 

Solugao: Iniciaremos escrevendo a equagao de equilfbrio: 

[H 2 ][l2] _ „ 

rmi 2 Kc 


[H 2 ] = 


ATc[HIl 2 

[I 2 ] 


(2,06 x 10~ 2 )(0,360) 2 
0,150 


1,78 x 10" 2 mol L -1 


Problema Paralelo: O valor de K c para o equilfbrio PCl 5 (g) <-> PCl 3 (g) + Cl 2 (g) e 
0,0211 a 160°C. Na experiencia, a mesma temperatura e apos equilfbrio encontram-se as 
seguintes concentragoes das especies gasosas: [PC1 3 ] = 0,0466 mol L' 1 e [Cl 2 ] = 0,0123 mol 
L 1 . Calcule[PCl 5 ]. Resposta: 0,0272 mol L" 1 . 


Exemplo 14.6 Em outra experiencia, 1,00 mol de HI e colocado num recipiente de 
5,00 litros a 458°C. Quais sao as concentra§oes de HI, I 2 e H 2 depois de estabelecido o 
equilfbrio a esta temperatura? [K c para 2HI (g) H 2 (g) + h(g) e igual a 2,06 x 10' 2 a 458°C.] 

Solugao: Novamente a equagao e: 

2HI(g) o H 2 (g) + h(g) 

Imediatamente apos a introdu§ao de HI no recipiente, sua concentragao e: 

1,00 mol n .. _i 

5 00 IT ’ 0U mo ^ 

As concentragoes iniciais de H 2 e I 2 sao ambas O. A reagao prossegue aumentando [H 2 ] e [I 2 ] e 
diminuindo [HI] ate que se estabelega a condigao de equilfbrio. 

Suponha x igual ao aumento da concentragao de H 2 necessario para alcangar o equilfbrio. 
Entao, x deve tambem ser igual ao aumento da concentragao de I 2 . A diminuigao de 
concentragao de HI e 2x, porque 2 mol de HI sao gastos para produzir 1 mol de H 2 e 1 mol de 
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I 2 . Assim, no equilfbrio, a concentragao de HI e de 0,200 - 2x, que H 2 e x, e a de I 2 e x. 
Resumindo: 


Concentragao inicial, 

Variagao da concentragao 

Concentragao em equilibria, 

mol L' 1 

devido a reagao, mol L 1 

mol L' 1 

[H 2 ] 0 

+x 

X 

[I 2 ] 0 

+x 

X 

[HI] 0,200 

-2x 

0,200 -2x 


A condigao de equilfbrio e: 

[HJPJ 

[HI ] 2 


Na qual substitufmos as concentragoes de equilfbrio anteriores: 

--r = 2,06 X 10 -2 

(0,200 - lx) 2 


Resolvendo para x, temos: 


0,2<xf-^ ' X 

x = 2,24 x 10" 2 


No equilfbrio, portanto: 

[H 2 ] = x = 2,24 x 10 ' 2 mol L ' 1 
[I 2 ] =x = 2,24x 10 ' 2 mol L ' 1 
[HI] = 0,200 - 2x = 0,155 mol L 1 


Problema Paralelo: 0,100 mol PCI 5 e colocado em um recipiente de 2,00 L a 160°C. 
Apos estabelecido o equilfbrio: PCl 5 (g) <-> PClafg] + Cl 2 (g). Quais as concentragoes de 
todas as especies? (K c = 2,11 x 10 ' 2 nesta temperatura.) Resposta: [PCI 3 ] = [Cl 2 ] =0,0236 mol 
L 1 ; [PC1 5 ]= 0,0264 mol L' 1 . 
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Exemplo 14.7: Suponha que 3,00 mol de HI, com 2,00 mol de H 2 e 1,00 mol de I 2 , sao 
colocados num recipiente de 1,00 litro a 458°C. Depois de estabelecido o equilfbrio, quais sao 
as concentragoes de todas as especies? 

[K c para 2HI(g) <-► H 2 (g) + 1 2 (g) e igual a 2,06 x 10 ' 2 a 458°C] 

Solufdo: Como neste caso o volume do recipiente e de 1,00 litro, as concentragoes 
iniciais sao numericamente iguais ao numero de mols adicionais: 

[H 2 ] = 2,00 mol L " 1 
[I 2 ] =1,00 mol L 1 
[HI] = 3,00 mol L " 1 

Novamente, a equagao de equilfbrio e: 

2HI(g) <—> H 2 (g) + I 2 (g) 

Considere x = ao aumento de [H 2 ] quando se vai do estado inicial imediatamente apos a 
mistura ao estado final de equilfbrio. Entao x = ao aumento de [I 2 ] e 2x = a diminuigao de 
[HI]. 

Nota: Assumimos que a reagao total se processara para a direita, isto e, alguma quantidade 
de HI se transformara em mais H 2 e I 2 Se estivermos errados, x seria urn numero negativo, 
significando que [H 2 ] e [I 2 ] diminuem, enquanto[Hl] aumenta, e obteriamos a resposta 
correta de qualquer maneira. (Existe uma maneira facil de prever qual das duas 
possibilidades ocorre: simplesmente compare a magnitude da expressao da lei da agao das 
massas com aquela de K c .) 

No equilfbrio: 

[H 2 ] = 2,00 + x 
[I 2 ] = 1,00 +x 
[HI] = 3,00 - 2x 

A condigao de equilfbrio e: 

[H 2 ][I 2 ] „ 

[HI] 2 
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Substituindo, obtemos: 


( 2,00 + a -)( 1,00 + x) = 2 Q6 x 1q -2 
(3,00 - lx) 2 


Rearranjando e resolvendo a equagao acima, obtem-se uma equagao de 2° grau: 

0,918x 2 + 3,25x + 1,81 =0 

De formula geral ax 2 + bx + c = 0 (ver o Apendice D.2), que pode ser resolvida por meio da 
formula quadratica: 

-b ± >I b 2 - 4ac 


Substituindo, 

_ -3,25 ± V(3,25) 2 - 4(0,918X1,81) 
X ~ 2(0,918) 


De onde se obtem as raizes: 


x = -0,69 ou x = -2,8 

Como a 2 a raiz leva a concentragoes negativas de H 2 e I 2 , ela sera rejeitada. A outra raiz, x = 
-0,69, tern significado fisico. Como o numero e negativo, significa que nossa suposiqao 
inicial estava errada e que [H 2 ]e [I 2 ] na realidade diminuem e [HI] aumenta. Portanto, as 
concentraqoes finais no equilfbrio sao: 

[H2] = 2,00 + x = 2,00 -0,69 = 1,31 mol L 1 

[I 2 ] = 1,00 + x = 1,00 - 0,69 = 0,31 mol L' 1 

[HI] = 3,00 - 2x = 3,00 - 2(-0,69) = 4,38 mol L 1 

Problema Paralelo: Coloca-se 1,00 mol de PCI 5 , 1 mol de PCI 3 e 1 mol de Cl 2 num 
recipiente de 2,00 L a 160 °C. Qual e a concentragao de cada substancia depois de 

estabelecido o equilfbrio? [K c para PCl 5 (g) PCl 3 (g) + Cl 2 (g) e igual a 2,11 x 10 ' 2 a 

mesma temperatura.] Resposta: [PC1 3 ] = [Cl 2 ] = 0,14 mol L" 1 ; [PCI 5 ] = 0,86 mol L" 1 . 
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Exemplo 14.8 Um mol de gas NOC1 e colocado em um recipiente de 4,0 litros a 25°C. 
O NOC1 sofre pequena decomposi§ao, formando os gases NO e CI 2 . 

2NOCl(g) 2NO(g) + Cl 2 (g) 

Se a constante de equilfbrio K c e 2,0 x 10' 10 a 25°C, quais sao as concentrates de todas as 
especies no equilfbrio, nesta temperatura? 

Solugao: As concentrates iniciais sao: 

[NOC1] = ~~ = 0,25 mol L -1 

[NO] = 0 
[Cl 2 ] =0 


Considere x o aumento da concentragao de [CI 2 ]. Entao 2x = ao aumento no [NO], e 2x = a 
diminuigao de [NOC1]. No equilfbrio: 


[NO] = 2x 

[Cl 2 ] = x 


[NOC1] = 0,25 - 2x 


[NO] 2 [Cl 2 ] 
[NOC1] 2 
(2x) 2 (x) 
(0,25 - 2x) 2 


= K c 


= 2,0 x 10" 10 


Esta e uma equagao de 3° grau, entretanto, e facilmente resolvida com um pouco de bom 
senso qufmico. O valor de K, 2,0 x 10' 10 , e muito pequeno, significando que no equilfbrio o 
numerador da expressao da lei da a?ao das massas e muito menor que o denominador (a 
reagao esta muito pouco deslocada para a direita). Assim, x deve ser um numero pequeno, tao 
pequeno que no denominador 2x e desprezfvel em compara§ao a 0,25 do qual deveria ser 
subtrafdo. Podemos entao simplificar a equagao para: 

= 2,0 x 10- 10 

(0,25 ) 2 
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onde ~ significa "e aproximadamente igual a". Esta equa§ao e facilmente resolvida: 

4x 3 ~ 1,25 x 10' 11 
x ~ 1,5 x 10' 4 

Agora podemos verificar se nossa suposiqao, de que 2x e desprezfvel em compara§ao a 0,25, 
estava correta: 


0,25 - 2x = 0,25 - 2(1,5 x 10' 4 ) = 0,25 - 0,00030 = 0,25 

Certamente 0,00030 e desprezfvel em comparagao a 0,25. 

No equilfbrio, entao: 


[NO] = 2x = 2(1,5 x 10' 4 ) = 3,0 x 10' 4 mol L' 1 

[Cl 2 ] = x= 1,5 x lO'VolL ' 1 

[NOC1] = 0,25 - 2x = 0,25 - 2(1,5 x 10' 4 ) = 0,25 mol L' 1 

Nota: Se tivessemos resolvido este problema por meio da equagao de 3° grau, sem 
aproximagoes, tenamos chegado ao mesmo resultado. Existem programas para resolver estes 
calculos facilmente, dispomveis para a maioria dos microcomputadores.) 


Problema Paralelo: Usando os dados do problema anterior, determine as 
concentraqoes de equilfbrio de todas as especies num recipiente de 1,0 L que contem 1,0 mol 
de NOC1 e NO a 25°C. Resposta: [NOC1] = [NO] = 1,0 mol L" 1 ; [Cl 2 ] = 2,0 x 10' 10 mol 12 1 


RESUMO 

Estudamos os equilfbrios porque todas as reagoes qufmicas agem no sentido de se 
aproximarem do estado de equilfbrio. Neste capftulo consideramos o equilfbrio tanto sob o 
aspecto qualitativo como quantitative. O principio de Le Chatelier, uma descriqao qualitativa, 
pode ser aplicado a um sistema em equilfbrio com a finalidade de prever a maneira pela qual o 
sistema responder a uma perturbagao, como por exemplo a adigao ou a remogao de reagentes, 
mudangas de pressao ou mudangas de temperatura. 
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A lei do equilibria quimico afirma que, embora a expressao da lei da agao das massas 
para uma re agao possa apresentar um numero ilimitado de valores a cada temperatura, quando 
a reagao esta em equilfbrio ela tem apenas um unico valor. Este valor e a constante de 
equilibria, K, para a reagao. Esta relagao fomece uma maneira de descrever os equilfbrios 
quantitativamente. O valor de K e igual a razao das constantes de velocidade especfficas para 
as reagoes de formagao de produtos e de formagao de reagentes. 

Para reagoes heterogeneas a lei da agao das massas e quase sempre simplificada, de 
tal maneira que as concentragoes (ou, para gases, as pressoes parciais) de fases, como lfquido 
puro e solido, nao sao mostradas. No equilfbrio estas concentragoes constantes estao 
"incorporadas" ao valor da constante de equilfbrio. 

As constantes de equilfbrio variam com a temperatura. Este fato e descrito 
quantitativamente pela equagao de van't Hoff, que considera esta variagao em fungao de A H° 
da reagao. 

A tecnica de resolugao de problemas sobre equilfbrios foi demonstrada no fim deste 
capftulo. Esta tecnica e aplicavel a todos os sistemas em equilfbrio, inclusive aos sistemas 
aquosos que serao estudados nos dois proximos capftulos. 

PROBLEMAS 
A Abordagem do Equilfbrio 

14.1 Pretende-se estabelecer o seguinte equilfbrio: 

FeO(s) + CO(g) ^ Fe(/) + C0 2 (g) 

Quais das seguintes combinagoes nao reagiriam quando colocadas num recipiente, a uma 
temperatura elevada? 

(a) FeO e CO 

(b) FeO, CO e Fe 

(c) FeO, Fe e CO 

(d) CO e Fe 

(e) FeO e C0 2 . 

14.2 As substancias A, B e C sao colocadas num recipiente e misturadas, e a seguir 
este e fechado. Depois de algumas semanas o recipiente e aberto e seu conteudo, analisado. 
Verificou-se que as quantidades de A, B e C nao variaram. Dar tres explicagoes possfveis. 
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14.3 Considere a reagao: 

A(g) + 2B(g) ► C(g) + 2D(g). 

De as curvas mostrando a varia§ao das concentragoes com o tempo (semelhantes as da Figura 
14.1), supondo inicialmente: 

(a) [A] = [B] (b)[A]=i/ 2 [B]. 

14.4 Para o equilfbrio: 

A(g) ^B(g) + C(g) K c = 2 

Explique o que ocorrera com a concentragao de A num recipiente de 1 litro, em cada caso, 
independentemente, se forem adicionados: 

(a) 1 mol de cada A, B e C 

(b) 2 mol de cada A, B e C 

(c) 3 mol de cada A, B e C 

14.5 Todas as reagoes tendem a atingir o equilfbrio. Cite algumas razoes pelas quais 
isso nem sempre ocorre. 

Alteragoes no Equilfbrio 

14.6 Considere a reaqao: 

2Cl 2 (g) + 2H 2 0(g) 4HCl(g) + 0 2 (g) AH 0 = 113 kJ 

Admita que o sistema esteja em equilfbrio. O que ocorrera ao numero de mols de H 2 0 no 
recipiente se: 

(a) For adicionado 0 2 

(b) Forretirado HC1 

(c) O volume do recipiente for diminufdo 

(d) A temperatura for diminufda 

(e) For adicionado helio. 

14.7 Estabeleceu-se o seguinte equilfbrio: 

2C(s) + 0 2 (g) o 2CO(g) AH°= -221 kJ 

Explique qual sera o efeito sobre a concentraqao de 0 2 no equilfbrio se: 

(a) for adicionado CO 

(b) for adicionado 0 2 

(c) for aumentado o volume do recipiente 
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(d) for elevada a temperatura. 


14.8 Quando o volume de um sistema em equilfbrio e diminufdo, o numero de mols de 
cada componente permanece inalterado. O que voce pode dizer sobre essa reagao? 

14.9 Quando a temperatura de certo sistema em equilfbrio e aumentada, o numero de 
mols de cada componente permanece inalterado. O que voce diria a respeito da rea§ao? 

14.10 Discuta a lei de Henry como uma ilustragao do princfpio de Le Chatelier. 

14.11 Considere o seguinte sistema em equilfbrio: 

2NOBr(g) o 2NO(g) + Br 2 (g) 

Proponha uma maneira de aumentar a pressao do sistema a fim de: 

(a) provocar uma diminuigao do numero de mols de Br 2 no equilfbrio 

(b) provocar um aumento do numero de mols de Br 2 no equilfbrio 

(c) deixar inalterado o numero de mols de Br 2 no equilfbrio 

A Condi^ao de Equilfbrio 

14.12 Diferencie claramente: expressao da lei da agao das massas, constante de 
equilibria e condigao de equilfbrio. 

14.13 Escreva as condi? 6 es de equilfbrio usando concentrates: 

(a) 2H 2 0(g) o m 2 (g) + 0 2 (g) 

(b) 2NO(g) + 0 2 (g) o 2N0 2 (g) 

(c) 0 2 (g) + 2S0 2 (g) 2S0 3 (g) 

(d) 4HCl(g) + 0 2 (g) o 2H 2 0(g) + 2Cl 2 (g) 

(e) NOCl(g) o NO(g) + 1 / 2 Cl 2 (g) 

14.14 Escreva as condigoes de equilfbrio usando concentragoes: 

(a) NH 4 N 0 2 ( 5 ) o N 2 (g) + 2H 2 0(g) 

(b) Fe 3 0 4 (s) + H 2 (g) o 3FeOCv) + H 2 0(g) 

(c) CaC0 3 (s) o CaO(s) + C0 2 (g) 

(d) H 2 0(/) o H 2 0(g) 

(e) C0 2 (g) + 2NH 3 (g) o NH 4 C0 2 NH 2 Q) 
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14.15 A constante de equilfbrio K c para: 

2S0 2 (g) + 02 (g) o 2S0 3 (g) 

E 249 a uma dada temperatura. Uma analise do conteudo do recipiente que contem estes tres 
componentes, nesta temperatura, da os seguintes resultados: [SO 3 ] = 0,262 mol L' 1 , [S0 2 ] = 
0,0149mol L" 1 , [0 2 ] = 0,0449 mol L" 1 . O sistema esta em equilfbrio? 

14.16 K c = 1,77 para PCI 5 (g) +> PCI 3 (g) + Cl 2 (g) a 250°C. Urn recipiente de 4,50 
litros contem 5,22 x 10 ' 3 mol de PC1 5 , 0,288 mol de PC1 3 e 0,144 mol de Cl 2 a 250°C. O 
sistema esta em equilfbrio? 

14.17 K c = 0,983 para 2FeBr 3 (s) o 2FeBr 2 (g) + Br 2 (g) a uma certa temperatura. Um 
recipiente de 6,00 L contem 0,412 mol de FeBr 3 , 0,726 mol de FeBr 2 e 0,403 mol de Br 2 nesta 
temperatura. O sistema esta em equilfbrio? 

Cinetica e Equilfbrio 

14.18 Para cada um dos seguintes mecanismos em fase gasosa, escreva a equagao e a 
lei da velocidade para todas as rea$oes: 


(a) 

Etapa 1: 

X + Y -►Z + I 

(lenta) 


Etapa 2: 

I + Y —► A 

(rapida) 

(b) 

Etapa 1: 

A—►B+C 

(lenta) 


Etapa 2: 

C + D —► E 

(rapida) 

(c) 

Etapa 1: 

A -►B + C 

(rapida) 


Etapa 2: 

B + D —► E 

(lenta) 

(d) 

Etapa 1: 

A + B -> C + D 

(rapida) 


Etapa 2: 

C + B -► E 

(lenta) 


Etapa 3: 

E + A -► F 

(rapida) 


14.19 Qual e o significado do velho proverbio: "As mais simples rea$oes sao as que 
mais precisam de estudo"? 

K c e K p 

* 14.20 A 1205 °C, K c para 2CO(g) +O 2 (g) o 2C0 2 (g) e 7,09 x 10 12 . Calcule K p a 
esta temperatura. 
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14.21 K p do equilfbrio C0 2 (g) + H 2 (g) CO(g) + H 2 0(g) e 4,40 a 2,00 x 10 3 K. 
Calcule K c a esta temperatura. 

* 14.22 Kp para o equilfbrio NH 4 HS(» <-► NH 3 (g) + H 2 S(g) e 0,11 a 25°C. Calcule K c 
a esta temperatura. 

Temperatura e K 

* 14.23 K p para o equilfbrio 1 2 (g)+ Cl 2 (g) o 2ICl(g) e 2,0 x 10 5 a 298 K. Se para esta 
reagao A H° e -26,9 kJ, qual e o valor de K p a 673 K? 

14.24 Para o equilfbrio CaC0 3 (s) o CaO(s)+ C0 2 (g), K p = 1,5 x 10 ' 23 a 298 K. 
Calcule K p a 1273 K, supondo que permane§a inalterado o A H° = 178 kJ desta reagao. 

* 14.25 K p para H 2 (g) + Cl 2 (g) o 2HCl(g) e 1,08 a 298 K e 1,15 x 10-12a 473 K. 
Calcule A H° para esta reagao. 

Calculos de Equilfbrio 

* 14.26 O valor de K c para o equilfbrio CO(g) + H 2 0(g) o CO 2 (g) + H 2 (g) a 600 K 
e 302. Um recipiente de 1,00 litro contem em equilfbrio 0,100 mol de CO, 0,200 mol de H 2 0 
e 0,300 mol de C0 2 . Calcule [H 2 ], 

* 14.27 A 600 K o valor de K c para CO (g) + H20(g) *+ C02 (g) + H 2 (I) e 302. 
Numeros iguais de mols de CO e H 2 0 sao adicionados a um recipiente a 600 K. Depois de 
estabelecido o equilfbrio, C0 2 e 4,60 mol L' 1 . Qual e a concentragao de CO no equilfbrio? 

* 14.28 Calcule o numero inicial de mols de CO adicionados no Problema 14.27, a um 
recipiente de 5,00 L. 

* 14.29 A 600 K o valor de K c para CO(g) + H 2 0(g) o C0 2 (g) + H 2 (g) e 302. 
Suponha que sao adicionados, a um recipiente de 1,00 litro, a 600 K, 2,00 mol de CO e 2,00 
mol de H 2 0. Qual e a concentragao de equilfbrio de: 

(a) C0 2 (b) H 2 

(c) CO (d) H 2 0 
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* 14.30 A 600 K o valor de K c para CO(g) + H 2 0(g) o C0 2 (g) + H 2 (g) e 302. 
Suponha que sao adicionados, a um recipiente de 4,00 litros, a 600 K, 1,67 mol de CO e 1,67 
mol de H 2 . Qual e a concentragao de equilfbrio de: 

(a) C0 2 (b) H 2 

(c)CO (d) H 2 0 

* 14.31 A 600 K o valor de K c para CO (g) + H 2 0(g) CO 2 (g) + H 2 (g) e 302. 
Suponha que sao adicionados, a um recipiente de 2,00 litros, a 600 K, 0,400 mol de CO e 
0,400 mol de H 2 0, 0,400 mol de CO e 0,400 mol de H 2 . Quais sao as concentragoes de todas 
as especies no equilfbrio? 

* 14.32 A 600 K o valor de K c para CO(g) + H 2 0(g) o CO 2 (g) + H 2 (g) e 302. 
Suponha que sao adicionados, a um recipiente de 1,00 litros, 0,600 mol de C0 2 e 0,400 mol 
de H 2 . Quais sao as concentragoes de todas as especies no equilfbrio? 

14.33 A 1000 K o valor de K c para 2CO 2 (g) o 2CO (g) + O 2 (g) e 4,5 x 10' 23 . As 
concentragoes de equilfbrio de C0 2 e 0 2 sao 4,3 x 10' 1 mol L" 1 a 1000 K. Calcule [CO] nesta 
temperatura. 

14.34 A 1000 K o valor de K c para 2CO 2 (g) 2CO(g) + 0 2 (g) e 4,5 x 10' 23 . 

Suponha que 1,00 mol de C0 2 e adicionado a um recipiente de 1,00 litro. No equilfbrio, quais 
sao as concentragoes de todas as especies presentes? 

* 14.35 O valor de K c a 25°C para N 2 (g) + O 2 (g) o 2NO(g) e 4,5 x 10' 31 . Suponha 
que 0,100 mol de N 2 e 0,100 mol de 0 2 sao adicionados a um recipiente de 1,00 litro a 25°C. 
Qual e a concentragao de NO no equilfbrio? 

14.36 O valor de K c para N 2 (g) + 0 2 (g) o 2NO(g) a 25°C e 4,5 x 10' 31 . Foram 
adicionados 0,040 mol de N 2 e 0,080 mol de 0 2 a um recipiente de 1,00 litro a 25°C. Qual e a 
concentragao de NO no equilfbrio? 

* 14.37 A 1400 K o valor de K c para 2HBr(g) oH 2 (g) + Br 2 (g) e 1,5 x 10' 5 . Calcule a 
concentragao de equilfbrio de H 2 num recipiente de 0,500 litro ao qual tenham sido 
adicionados 0,118 mol de HBr a 1400 K. 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

14.38 Coloca-se N 2 , H 2 e NH 3 num recipiente e espera-se que se estabelega o 
equilfbrio. A seguir adiciona-se 1 mol de NH 3 e 1 mol de N 2 simultaneamente. O que 
acontece com [H 2 ]? Explique. 

14.39 Escreva as condigoes de equilfbrio usando pressoes parciais: 

(a) 2S0 2 (g) **S 2 (g) + 20 2 (g), 

(b) S0 2 (g) o V*S 2 (g) + 0 2 (g), 

(c) S 2 (g) +20 2 (g) o 2S0 2 (g), 

(d) **S 2 (g) + 02 (g) o S0 2 (g) 

14.40 K p = 3,29 x 10 ' 4 para 2NOCl(g) o 2N0(g) + Cl 2 (g) a 796°C. Nesta 
temperatura, estes componentes num certo recipiente tern as pressoes parciais: Pnoci = 3,46 
atm, Pno= 0,110 atm, e Pci 2 = 0,430 atm. O sistema esta em equilfbrio? 


14.41 K c = para o equilfbrio S 02 (g) + 1 / 202 (g) o S0 3 (g) a 727°C e 16,7. Calcule K p 
a esta temperatura. 

14.42 A 298 K, K p para o equilfbrio 2NaHS0 4 (s) o Na 2 S 2 0 7 Cs’) + H 2 0(g) e 2,5 x 
10' 7 . Se para a reagao A H° = 82,8 kJ, qual a pressao de vapor da agua no equilfbrio neste 
sistema a 773 K? 

* 14.43 Para o equilfbrio N0 2 (g) + CO(g) NO(g) + C0 2 (g), K p = 6,4 x 10 28 a 
127° C e 9,4 x 10 18 a 327°C. Calcule AH 0 para esta reagao. 

14.44 O valor de K p para PCl 5 (g) o PCl 3 (g) + Cl 2 (g) a 150°C e 8,2 x 10' 3 . Foi 
adicionado 1,00 mol de PCI 5 a um recipiente de 10,0 litros a 150°T. Calcule a pressao parcial 
de equilfbrio do CI 2 . 

14.45 A 1400 K o valor de K c para 2HBr(g) o H 2 (g) + Br 2 (g) e 1,5 x 10' 5 . Calcule a 
concentragao de H 2 num recipiente de 0,37 litro, ao qual tenham sido adicionados 0,10 mol de 
HBr e 0,15 mol de Br 2 , depois de estabelecido o equilfbrio a 1400 K. 
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14.46 O valor de K p a 800°C para NOCl(g) <-► NO(g) + ViChig) e 1,8 x 10' 2 .NOCI 
foi adicionado a um recipiente e esperou-se que se estabelecesse o equilfbrio. Se Pnoci chegou 
a 0,657 atm, qual foi a pressao parcial do NO? 

14.47 Descreva dois tipos diferentes de situagoes nos quais K c = K p . 

14.48 Oxido nftrico, NO, e produzido na atmosfera como resultado da atividade 

humana e de fenomenos "naturais" como os relampagos. Uma quantidade minima de NO no 
ar pode ser determinada por meio do equilfbrio N 2 (g) + 02 (g) 2NO(g) para o qual 

AH 0 = 1,80 x 10 2 kJ e K c = 4,5 x 10' 31 a 25°C. Calcule a pressao parcial de NO no "ar puro" a: 
(a) 25°C e (b) 1000°C. Presuma que o ar tern 21% de O 2 e 78% de N 2 em volume. 

* 14.49 Adiciona-se a um recipiente de 1,0 litro a 600 K, 1,0 mol de SO 2 , O 2 e SO 2 e 
espera-se o estabelecimento do equilfbrio: 

2S0 2 (g) + 02 (g) ** 2S0 3 (g) 

Se K c e 8,3 x 10 2 , nesta temperatura, quais sao as concentragoes de equilfbrio de todas as 
especies? 


14.50 Dfmeros ("moleculas duplas") de acido trifluoracetico dissociam-se conforme o 
equilfbrio: 


(CF 3 COOH) 2 (g) o 2CF 3 COOH(g) 

Se a densidade do acido trifluoracetico e de 4,30 g L' 1 a 0,908 atm e 118°C, qual e o valor de 
K c para a dissociagao acima? 


14.51 NH 4 HS solido e colocado num recipiente, onde se decompoe formando NH 3 e 

H 2 S: 

NH 4 HS(.s) o NH 3 (g) + H 2 S(g) 

A pressao medida total do gas e de 0,659 atm. Se for adicionada quantidade tal de NH 3 que a 
pressao total no equilfbrio passe a 1,250 atm, qual sera a nova pressao parcial de H 2 S? 
(Admita que a temperatura permanega constante.) 
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* 14.52 A constante de equilfbrio, K p a 1000 K, da decomposi?ao de CaC 03 solido 
dando CaO solido e CO 2 gasoso e 4,0 x 10' 2 . Adiciona-se certa quantidade de CaC 03 a um 
recipiente de 5,00 litros a 1000 K. Quantos gramas de CaO estarao presentes depois de 
estabelecido o equilfbrio? 

14.53 Carbamato de amonio solido, NH 4 CO 2 NH 2 , decompoe-se formando NH 3 e CO 2 
gasosos. K c para esta decompositjao, a 37°C, e 4,1. Um recipiente de 0,40 litro e mantido a 
37°C e a ele e adicionado lentamente o carbamato de amonio. Quantos gramas precisam ser 
adicionados ate que permanent algum solido no equilfbrio? 
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Neste capftulo e no proximo consideramos o caso especial dos sistemas em equilfbrio 
no solvente agua. Todas as caracterfsticas gerais de equilfbrio que discutimos no Capftulo 14 
tambem aparecem nestes sistemas. Por exemplo, o princfpio de Le Chatelier e de suma 
importancia na previsao das mudangas do equilfbrio em solugao aquosa e, como ocorre com 
os sistemas gasosos, todas as reagoes em solugao aquosa tendem a atingir um equilfbrio. 

Neste capftulo, consideramos aqueles equilfbrios em solugoes aquosas que sao 
classificados como equilfbrios acido-base de acordo com as definigoes de Arrhenius ou de 
Bronsted-Lowry. Sao todos equilfbrios homogeneos; todas as especies reativas se encontram 
em solugoes aquosas. No Capftulo 16, estudaremos os equilfbrios de solubilidade e de ions 
complexos, alem de sistemas mais complicados nos quais ha varios equilfbrios inter- 
relacionados. 

15.1 A DISSOCIAL AO DE ACIDOS FRACOS 
CONSTANTES DE DIS SOCIAL AO PARA ACIDOS FRACOS 

Ja vimos (Segoes 11.6 e 12.1) que um acido fraco e aquele que nao esta 
completamente dissociado. A equagao de Arrhenius para a dissociagao do acido fraco HA e: 

HA(aq) <r+ H + (aq) + JV(aq) 

Cuja condi§ao de equilfbrio e: 

[H + ][A“] 


Como este equilfbrio e um equilfbrio de dissociagao, sua constante e denominada 
constante de dissociagao e e normalmente designada por Kdi SS , Kd ou K a (a para acido). E 
tambem chamada constante de ionizagao, Kj. 

A equagao de Bronsted-Lowry para a dissociagao (Para sermos mais exatos, devemos chamar a. 
atenjao para o fato do termo dissociagao se referir a defini^ao de Arrhenius, nao sendo, portanto apropriado para a definigao 
de Bronsted-Lowry. Apesar disso, e comum usar este termo quando nos referimos a perda de um proton por um acido (e a 
respectiva transferencia de agua), quer seja o processo analisado sob o ponto de vista de Arrhenius quer de Bronsted-Lowry.) 

de HA enfatiza o fato do acido transferir um proton para a agua: 


HA(aq) + H 2 0(aq) <-► H 3 0 + (aq) + A~(aq) 
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E a condigao de equilfbrio e escrita como: 


[H 3 0 + ][A-] 

[HA][H 2 0] 


Em solu£oes dilufdas, entretanto, a concentragao de moleculas de agua e 
essencialmente a mesma do que em agua pura (aproximadamente 55 mol/L). Esta e uma 
concentragao alta e como comparativamente sao necessarias poucas moleculas de agua para a 
hidratagao, reagao etc., a concentragao da H 2 O em solugoes dilufdas permanece 
essencialmente constante. Considerando a [H 2 O] constante, podemos escrever: 


[H 3 0 + ][A-] 

[HA] 


fC[ H 2 0] = K 


Onde K' e uma constante devido ao fato de ser o produto de duas quantidades 
constantes. 


As duas expressoes: 


[H + ][A-] 
[HA] = 


(Arrhenius) 


Acido 

Reagao de dissociagao (a) Arrhenius 

(b) Bronsted-Lowry 

K a 

Acetico 

(a) HC 2 H 3 O 2 ++ H + + C 2 H 3 O 0 

1,8 x 10' 5 

Cloroso 

(b) HC 2 H 3 O 2 + H 2 0 H30 + + C 2 H 3 O 2 ' 

(a) HC10 2 <-^ H + + C10 2 ' 

K ^ 

1,1 x 10' 2 

Cianfdrico 

(b) HCIO 2 + H 2 0 <-+ H 3 0 + + C10 2 “ 

(a) HCN <-► H + + CN~ 

4,0 x 10 ' 10 

Fluorfdrico 

(b) HCN + H 2 0 <-► H 3 0 + + CNT 
(a) HF <-> H + + F~ 

6,7 x 10 ' 4 

Hipocloroso 

(b) HF + H 2 0 ++ H 3 0 + + F _ 

(a) HOC1 <-*H + + OCr 

3,2 x 10 ' 8 

(b) HOC 1 + H 2 0 h 3 o + + ocr 
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E 


[H 3 0+][A-] 

[HA] 


= K 


(Br0nsted-Lowry) 


Sao equivalentes; indicam que no equilfbrio o produto das concentragoes dos ions 
hidrogenio (hidratados) e dos ions A dividido pela concentragao de moleculas de HA nao 
dissociadas e uma constante, a constante de dissociagao do HA. (Mais ngorosamente faiando, a 
expressao da lei da a$ao das massas e uma constante no equilfbrio apenas se for expressa em termos de atividades qufmicas 
em vez de concentrates. A atividade qufmica de uma especie em sol u to dilufda e aproximadamente igual a sua 
concentrate - esta atirmagao e mais correta quanto mais dilufda for a solugao. Numa solugao ideal a concentrate e igual a 
atividade. Quando as partfculas do soluto sao ions, a sol u<to precisa ser bastante dilufda para que a atividade e a 
concentrate sejam essencialmente iguais.) 

A forga de um acido, isto e, o seu grau de dissociagao em solugao, e indicada pela 
magnitude de sua constante de dissociagao. Quanto mais fraco um acido, menor sera sua 
constante de dissociagao. A Tabela 15.1 apresenta valores de K a para alguns acidos fracos. 
Em cada caso e mostrada a dissociagao de acordo com a descrigao de: (a) Arrhenius e (b) 
Bronsted-Lowry. Outras constantes de dissociagao de acidos fracos sao dadas no Apendice H. 

ACIDOS POLIPROTICOS 

Muitos acidos tern mais de um proton dispomvel. Estes acidos sao chamados 
diproticos se houver dois protons disponfveis por molecula, triproticos se houver tres protons 
disponfveis etc. Assim, o acido sulfuroso, H2SO3, e um acido diprotico e se dissocia em duas 
etapas, tendo cada uma delas sua propria constante de dissociagao. Estas etapas podem ser 
escritas como dissociagoes de Arrhenius: 


[H + ][HSQ,-] 

H 2 S 0 3 (a< 7 ) = H + (aq) + HSO f(.aq) = K x = 1,3 x 1CT 2 

[H^ltSOj 2 "] 

HS0 3 -(^) ^ H \aq) + S0 3 2 - (aq) —— - = K 2 = 6,3 x 10" 8 

LHb(J 3 J 
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Tabela 15.2 Constantes de dissociagao de acidos poliproticos (25°C). 


Acido 

Formula 


K a 

Ascorbico 

h 2 c 6 h 6 o 6 


K\ = 5,0 x 10' s 

K 2 = 1,5 x 10' 12 

Carbonico 

H 2 C0 3 

(H 2 0 + C0 2 ) J 

► < 

fKi = 4,2 x 10' 7 
[_K 2 = 5,6 x 10' 11 
= 7,6 x 10' 3 

Fosforico 

h 3 po 4 


K 2 = 6,3 x 10' 8 

K 3 = 4,4 x 10' 13 

Sulfurico 

h 2 so 4 


Ki (grande; acido forte) 
K 2 = 1,2 x 10' 2 

Sulfuroso 

h 2 co 3 ^ 

(H 2 0 + S0 2 ) J 

► - 

^Ki = 1,3 x 10' 2 

L ^2 = 6,3 x 10' 8 


Ou como transferences de protons segundo Bronsted-Lowry: 


H 2 S0 3 (a^) + H 2 0 <-► H 3 0 + (aq) + HS0 3 (aq) 


[H 3 0 + ][HS0 3 -] 

[H 2 S0 3 ] 


= Ki = 1,3 x 10- 2 


HS0 3 “(a^) + H 2 0 <r+ H 3 0 + (aq) + SO 3 2 ~(aq) 


[H 3 Q + ][S0 3 2 ~] 

[hso 3 -] 


= K 2 = 6,3 x 10~ 8 


A Tabela 15.2 indica as constantes de dissociagao de alguns acidos poliproticos 
(outras sao fornecidas no Apendice H). Observe que, para todos os acidos, K 2 e menor do que 
K\. Isto e verdadeiro porque e necessario mais energia para separar um proton de um ion 
dinegativo do que para separa-lo de um ion mononegativo. 
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CALCULOS PARA ACIDOS FRACOS 

Os metodos introduzidos na Segao 14.6 sao facilmente aplicaveis a problemas que 
envolvem a dissociagao de acidos fracos. 

Exemplo 15.1 Qual e a concentragao de cada especie derivada do soluto numa solugao 
de acido acetico (HC 2 H 3 0 2 ), 0,50 mol/L? 

Solugao: O equilfbrio de dissociagao e: 

HC 2 H 3 0 2 (ag) <-► H + (ag) + C 2 H 3 0 2 ~(ag) 

Para o qual K a = 1,8 x 10 " 5 (Tabela 15.1). Seja x o numero de mols de HC 2 H 3 0 2 em 
um litro, que se dissocia para estabelecer o equilfbrio. Entao, o numero de mols de HC 2 H 3 0 2 
por litro no equilfbrio sera 0,50 - x. Como um mol de HC 2 H 3 0 2 se dissocia para formar um 
mol de H + e um mol de C 2 H 3 0 2 “ o numero de mols de H + e o numero de mols de C 2 H 3 0 2 - por 
litro, no equilfbrio, devem ser iguais a x As concentragoes iniciais (antes de ocorrer a 
dissociagao) e as concentragoes finais de equilfbrio sao dadas a seguir: 


Soluto 

Concentragao 

inicial, mol/L 

Variagao na 

concentragao mol/L 

Concentragao no 

equilibrio, mol/L 

HC 2 H 3 0 2 

0,50 

-x 

0,50-x 

H + 

0 

+x 

X 

c 2 h 3 o 2 “ 

0 

+x 

X 


A condigao de equilfbrio e: 

[H + ]tC 2 H 3 0 2 -] 
[HC 2 H 3 0 2 ] = K ° 

Substituindo, temos 

_ = 1,8 x 10~ 5 

0,50 - x 

x = 9,0 x 10' 6 - (1,8 x 10' 5 )x 
x 2 + (1,8 x 10' 5 )x- 9,0 x 10' 6 = 0 

Substituindo na formula quadratica (Apendice D), 
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- (1,8 x 10~ 5 ) ± V (1,8 x ir 5 ) 2 - 4(l)(-9,0 x 10~ 6 y 
2 ( 1 ) 


E resolvendo para X, temos: 

i = 3,0 x 10' 3 ou i = -3,0x 10' 3 


Rejeitamos a raiz negativa porque corresponde a uma concentragao negativa; assim: 
[HC 2 H 3 0 2 ] = 0,50 - x = 0,50 - 3,0 x 10' 3 = 0,50 mol/L 
[H + ] = x = 3,0 x 10' 3 mol/L 
[C 2 H 3 0 2 ~] = x = 3,0 x 10' 3 mol/L 


Apesar da formula quadratica nos fornecer uma resposta correta, poderfamos ter 
resolvido o problema mais facilmente usando o senso qufmico comum, ja aplicado 
anteriormente no Exemplo 14.8. Como o acido e bastante fraco (K a e pequeno), admitiremos 
que o numero de mols de HC 2 H 3 0 2 dissociados por litro e pequeno em comparagao com o 
numero total de mols presentes. 

Isto significa que na expressao: 


(*)(*) 
0,50 - x 


1,8 x 10~ 5 


Se x << 0,50 (x e muito menor que 0,50), entao: 

0,50 -x~ 0,50 


E, 


(*)(*) 

0,50 


1,8 x 10" 5 


Isto e mais facil de ser resol vido: 

x 2 « 9,0 x 10' 6 
x~ 3,0 x 10' 3 

Agora, e importante testar nossa suposiqao de que x « 0,50. Realmente, a suposiqao e correta 
por que: 

0,50 - x = 0,50 - (3,0 x 10' 3 ) = 0,50 

Em outras palavras x e desprezfvel em comparagao a 0,50. Tendo provado isto, 
podemos continuar e encontrar todas as concentragoes como fizemos no primeiro metodo 
(formula quadratica). 
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Problema Paralelo: Calcule a concentragao de todas as especies de soluto presentes 
em uma solugao 0,10 mol/L de acido hipocloroso, HOC1 (K a = 3,2 x 10' 8 ).Resposta: 
[HOC1]=0,10 mol/L; [H + ] = 5,7 x 10 ' 5 mol/L; [OCL] = 5,7 x 10 ' 5 mol/L. 


Exemplo 15.2 Em HC 2 H 3 O 2 0,50 mol/L, qual a percentagem de moleculas de 
HC z H 3 0 2 dissociadas? 

Solugao: No Exemplo 15.1, chamamos x o numero de mols de HC 2 H 3 O 2 que se 
dissociam por litro. A percentagem de dissociagao de um acido e o numero de mols 
dissociados por litro dividido pelo numero inicial de mols por litro, vezes 100 , ou: 


_ 3,0 x 10 3 mols por litro, dissociados 
0,50 mols por litro, inicial 


100 = 0,60% 


Problema Paralelo: Qual a percentagem de dissociagao em HOC1 0,20 mol/L? (ver 
Problema Paralelo 15.1). Resposta: 4,0 x 10' 2 %. 

Neste ponto, um fato muitas vezes esquecido e que a igualdade expressa pela condigao 
de equilfbrio: _ 

[H + ][A~] 

[HA] 


E verdadeira independentemente de como o equilfbrio e estabelecido e de quanto 
valem as concentragoes individuais. Mais especificamente, e verdadeira mesmo que [H + ] ^ 
[A - ], como e o caso no proximo exemplo. 

Exemplo 15.3 Uma solugao e preparada pela adigao de 0,40 mol de acetato de sodio, 
NaC 2 H 3 02 , e 0,50 mol de acido acetico e quantidade de agua suficiente para completar um 
litro. Calcule a concentragao de todas as especies de soluto presentes e a porcentagem de 
dissociagao do acido acetico nesta solugao. 

Solugao: O acetato de sodio e um sal, portanto dissocia-se totalmente (100%) ao se 
dissolver: 


NaC 2 H 3 0 2 (s) Na + (aq) + C 2 H 3 0 2 ~(aq) 
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Sendo que na solugao resultante, [Na + ] =0,40 mol/L e [C 2 H 3 O 2 I = 0,40 mol/L. O 
acido acetico se dissolve, mas por ser um acido fraco nao' se dissocia totalmente. Apenas 
algumas de suas moleculas se dissociam atingindo o equilfbrio: 

HC 2 H 3 O 2 (aq) <-> H + (aq) + C 2 H 302 ~(aq) 

Agora, como anteriormente, xeo numero de mols de HC 2 H 3 0 2 dissociados por litro. 
Isto significa que [H + ] = x. Porem, [C 2 H 3 02 ~] desta vez e diferente de [H + ] porque ha duas 
fontes de ions C 2 H 3 C> 2 _ : o sal NaC 2 H 3 02 , totalmente dissociado, e o acido HC 2 H 3 02 , pouco 
dissociado. A concentragao total de C 2 H 3 02 ~ e a soma das contribuigoes dos dois: 0,40 mol/L 
(do sal) mais x mol/L (do acido). Como no Exemplo 15.2, [HC 2 H 3 02 ] no equilfbrio e igual a 
0,50 - x. Em resumo: 


Soluto 

Concentragao inicial, 

mol/L 

Variagao na 

concentragao, mol/L 

Concentragao de 

equilibrio, mol/L 

hc 2 h 3 o 2 

0,50 

-x 

0,50-x 

H + 

0 

+x 

X 

c 2 h 3 o 2 - 

0,40 

+x 

0,40 + x 


A condigao de equilfbrio e: 

[H + ][C 2 H 3 0 2 -] 

[HC 2 H 3 0 2 ] 


Substituindo, obtemos: 


(jc)(0,40 + x) 
0,50 - x 


= 1,8 x 10~ 5 


Em vez de enfrentar a exatidao minuciosa da formula quadratica, simplesmente 
observamos o valor baixo de K a e prevemos que o numero de mols de HC 2 H 3 02 dissociado e 
provavelmente muito menor do que o numero total de mols de HC 2 H 3 02 ; assim, se: 

x « 0,50 

Entao, provavelmente: 

x << 0,40 

De modo que: 
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0,40 + x ~ 0,40 


0,50 -x~ 0,50 


(*)(0.40) sl8x 10 -5 

0,50 ~ 13 X 10 


Resolvendo para x, obtemos: 


x ~ 2,3 x 10° 


As aproximagoes foram justificadas? Certamente: 2,3 x 10 e tao menor do que 0,50 
ou 0,40 que este se toma desprezfvel em comparagao a cada um destes numeros. Assim, 
[HC 2 H 3 0 2 ] = 0,50 - x = 0,50 - 2,3 x 10 ' 5 = 0,50 mol/L 
[H + ] = x = 2,3 x 10 ' 5 mol/L 
[C 2 H 3 0 2 1 = 0,40 + x = 0,40 + 2,3 x 10 ' 5 = 0,40 mol/L 
[Na + ] = 0,40 mol/L (nao esquega este!) 

„ mols dissociados 


mols totais 


x 100 = 


- x 100 = 4,6 x 10" 3 % 


Problema Paralelo: 0,10 mol de NaOCl e dissolvido em 0,500 L de uma solugao 0,20 
mol/L HOC1. Se o volume final e 0,500 L, qual a concentragao de cada especie de o soluto e 
qual a percentagem de dissociagao do HOC1 na solugao resultante? (K a para HOC1 e 3,2 x 
10' 8 .) Resposta: [HOC1] = 0,20 mol/L; [H + ]=3,2 x 10 ' 8 mol/L; [OCL] = 0,20 mol/L; [Na + ] = 
0,20 mol/L; % diss = 1,6 x 10' 5 % 


Compare a porcentagem de dissociagao encontrada no Exemplo 15.3 com aquela 
encontrada no Exemplo 15.2. 


Exemplo 

Solugao 

% de HC 2 H 3 O 2 dissociado 

15.2 

0,50 mol/L HC 2 H 3 O 2 

0,60% 


0,50 mol/L HC 2 H 3 O 2 


15.3 

+ 

0,0046% 


0,40 mol/L C 2 H 3 CV 
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Vemos novamente uma ilustragao do princfpio de Le Chatelier. Os ions C 2 H 3 O 2 
adicionais (Exemplo 15.3) mantiveram o equilfbrio: 

HC 2 H 3 0 2 (a^) ++ H + (aq) + C 2 H 3 0 2 ~(aq) 

Bastante deslocado para a esquerda, reprimindo a dissocia$ao do HC 2 H 3 02 . Este e um 
exemplo do chamado efeito do ion comum, no qual a presen 5 a de 10 ns adicionais na solugao 
reprime uma dissociagao. A dissociagao do HC 2 H 3 0 2 tambem pode ser contida pela presenga 
de ions H + , provenientes de um acido forte como o HC1. 

O princfpio de Le Chatelier preve tambem que o grau ou percentagem de dissocia§ao 
de um eletrolito fraco e maior quanto mais dilufda for sua solugao. 

Exemplo 15.4 Calcule a percentagem de dissociagao em uma solugao 0,10 mol/L de 

hc 2 h 3 o 2 . 

Solugao: HC 2 H 3 0 2 (a^) H + (aq) + C 2 H 3 0 2 A^) 

Considere x igual ao numero de mols de HC 2 H 3 02 dissociados por litro. Assim, no equilfbrio: 
[H+] = x 
[C 2 H 3 0 2 1=x 
[HC 2 H 3 0 2 ] = 0,10 - x 


A condigao de equilfbrio e: 


[Hl[c 2 H 3 o 2 -] 

[HC 2 H 3 0 2 ] 


(*)(*) 
0,10 - x 


= 1,8 x 10“ 5 


Admitindo que x« 0,10, de tal modo que 0,10 - x ~ 0,10, entao: 


0,10 


1,8 x 10" 5 


O que da: 


x~ 1,3 x 10 
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(A suposigao foi justificada? Sim: 1,3 x 10 « 0,10.) 

~ _ 1.3 x IQ- 3 


x 100 = 1,3% 


Problema Paralelo: Calcule a percentagem de dissocia$ao em uma solugao 0,10 
mol/L HOC1. Resposta: 5,7 x 10' 2 %. 

Agora, compare os resultados dos Exemplos 15.2 e 15.4: 


Exemplo 

Concentragao de HC2H3O2 

% diss 

15.2 

0,50 mol/L 

0,60 

15.4 

0,10 mol/L 

1,3 


Como preve o princfpio de Le Chatelier, a percentagem de dissocia?ao de um 
eletrolito fraco em solugao aumenta com a diluigao. (O numero total de partfculas de soluto 
aumenta e compensa parcialmente o efeito da diluitjao.) 

Exemplo 15.5 Calcule a concentra§ao de todas as especies de soluto em uma solugao 
de H 2 SO 3 0,10 mol/L. (Ver a Tabela 15.2 para os valores das constantes de dissociagao.) 

Solugao: o acido sulfuroso e diprotico, portanto, temos de considerar duas 
dissociates: 


H 2 S0 3 (a^) ++ H + (aq) +USO f(aq) ^i=l,3xl0 ' 2 

HSO f(aq) <-► H + (aq) + S0 3 2 ~(aq) K 2 = 6,3 x 10 ' 8 

Observe que K 2 e muito menor que K\. Isto implica duas importantes conseqliencias: 
primeiro, embora ambas as dissociagoes produzam H + , a contribuigao da segunda dissociagao 
pode ser desprezada em compara§ao com a da primeira; segundo, podemos desprezar o HSO 3 ' 
consumido na segunda dissociagao, comparando com aquele formado na primeira. Uma 
ultima observagao: o valor de K\ 6 razoavelmente grande tendo em vista as constantes de 
dissociagao de acidos fracos. (E o mesmo que dizer que, apesar do acido sulfuroso ser um 
acido fraco, ele nao e tao fraco.) Quando o valor de uma constante de dissociagao e maior que 
10 ' 5 , a proporgao de acido dissociado nao pode ser desprezada em compara§ao com o total. 

Considerando x igual ao numero de mols dissociados por litro, temos, no equilfbrio: 
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[H + ] = x 
[HS0 3 ] = x 
[H 2 SO 3 ] =0,10-x 

(Note que, considerando [H + ] = x, estamos ignorando a contribuigao feita pela segunda 
dissociagao.) A conditjao de equilfbrio e: 


[H + ][HS0 3 -] 

[H 2 so 3 ] 


(*)(*) 

0,10 - x 


= 1,3 x 10" 2 


Entretanto, como neste caso K\ nao e tao pequena, nao podemos desprezar x em 
compara§ao a 0,10 no denominador. (Se fizermos isto e resolvermos a equagao aproximada 
resultante, vamos encontrar um valor aparente para a igual a 0,036, que certamente nao pode 
ser desprezado frente a 0,10.) Portanto, sem efetuar a aproximagao, obtemos: 

x =(0,10 - x)(l,3 x 10" 2 ) 

Rearranjando, resolvendo por meio da formula quadratica e escolhendo a raiz positiva, 
obtemos: 

a =3,0 x 10 ' 2 

E assim: 

[H + ] = a = 3,0 x 10 ' 2 
[HS0 3 ] = a = 3:0 x 10 ' 2 
[H 2 SO 3 ] = 0,10 - a = 3,0 x 10 ' 2 = 0,07 mol/L 

Ainda nao terminamos porque uma pequena quantidade de SO 3 2 ' (ion sulfito) esta 
presente. Qual e a sua concentragao? Pela segunda dissociagao vemos que sua condigao de 
equilfbrio e: 

[Hitsos 2 -] „ 

- = Ki 

[HSO3-] 

Agora [H + ] e [HS0 3 ‘] se referem a concentragoes totals na solugao e nao apenas as 
proporgoes produzidas por uma ou outra etapa. Alem disso, determinamos do nosso primeiro 
calculo que: 
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[H + ] = [HS0 3 '] = 3,0 x 10' 2 mol/L 


E assim, 


Z : ^2 

3 x 10" z 

[S0 3 j = a 2 = o,^ x iu moi/i. 


Nota adicional 

Observe a segunda equagao de dissociagao. 6,3 x 10' 8 deve ser tambem o numero 
de mols de H + por litro produzido apenas pela segunda dissociagao. Este valor e 
negligenciavel quando comparado com o produzido pela primeira, 3,0 x 10' 2 mol/L. 6,3 x 
10' 8 representa tambem o numero de mols de HSO 3 por litro consumido na segunda 
dissociagao. Este e certamente pequeno quando comparado com 3,0 x 10' 2 mol litro' 1 
formado na primeira dissociagao, justificando, portanto o fato de ter sido desprezado no 
nosso primeiro calculo. 


Comentarios Adicionais 

Voce pode nao estar familiarizado com a tecnica de resolugao de uma equagao 
aproximada e ate desconfiar dela. Entretanto, ela pode ser perfeitamente valida e confiavel 
se usada corretamente. Por exemplo, quando voce admite que pode "desprezar x quando 
comparado com 0,50" no termo (0,50 - x), se esta suposigao nao for correta voce logo 
percebera ao comparar o valor calculado de x com 0,50. Se o valor de x for, por exemplo, 
0,08, certamente ele nao podera ser desprezado porque 0,50 - 0,08 = 0,42. Isto significa 
que voce precisa usar a formula quadratica ou algum metodo equivalente. Chega-se a 
conclusao de que "desprezivel" normalmente significa menos do que 5% da concentragao 
original. Ao resolver um problema sobre equilfbrios, se a subtragao de x de um numero 
muda o valor deste numero de mais de 1 ou 2 no ultimo algarismo significativo, o valor de 
x nao e desprezivel. 


Problema Paralelo Calcule as concentragoes de todas as especies de soluto em uma 
solugao 0,25 mol/L de acido ascorbico (vitamina C), H 2 C 6 H 6 06. (Consulte a Tabela 15.2.) 
Resposta: [H + ] = [HC 6 H 6 0 6 J = 3,5 x 10' 3 mol/L; [H 2 C 6 H 6 06] = 0,25 mol/L; [C 6 H 6 0 6 2 “J = 1,5 
x 10' 12 mol/L. 
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15.2 A DISSOCIA pi O DE BASES FRACAS 
CONSTANTES DE DISSOCIA^AO DE BASES FRACAS 

A dissociagao de uma base fraca em solugao aquosa e semelhante a de um acido fraco, 
exceto pelo fato de que a atengao e focalizada na produgao de ions OH . Se considerarmos o 
hidroxido DOH como sendo uma base fraca de Arrhenius, sua dissociagao e dada por: 

DOH (aq) <-► D + (aq) + OH~(aq) 

Para a qual a condigao de equilfbrio e: 

[D + ][OH-] 

[DOH] = Kb 


Onde o subscrito b se refere a base. Esta constante e muitas vezes designada por K d i S s, 
K d ou Kj (i para ionizagao). 

Uma base de Bronsted-Lowry e um receptor de protons. Se C for tal base, a 
dissociagao pode ser representada por: 

C(aq) + H 2 0 <-► CH + (aq) + OW(aq) 


Para a qual a condi§ao de equilfbrio e: 


[CH + ][OH-] 

[C] 


= K b 


Onde, como anteriormente, a concentragao de agua essencialmente constante foi 
"incorporada" a K b . 

Embora geralmente o ponto de vista de Bronsted-Lowry seja o mais util para bases 
fracas, as duas abordagens sao equivalentes. Considere, por exemplo, a substancia amonia, 
NH3. Amonia e um gas a temperatura e pressao ambientes muito soluvel em agua formando 
uma solugao aquosa basica. No passado acreditava-se na hipotese de que amonia reagisse com 
a agua formando uma base fraca de Arrhenius, de formula NH 4 OH e chamada hidroxido de 
amonio. 

NH 4 OH(ag) o NH 4 + (aq) + OH ~(aq) 

Para a qual a condi§ao de equilfbrio e: 


128 





[NH 4 + ][OH-] 

TnH 4 OH] 


Existe um pequeno problema af. Nao so o NH4OH nao pode ser isolado como 
substantia pura, mas tambem pode ser demonstrado que moleculas de NH4OH nao existem, 
nem em solugao. Uma maneira de contomar o problema e tratar a amonia como uma base de 
Bronsted-Lowry: 


NH 3 (ag) + H 2 0 NH 4 + (ag) + OW(aq) 
Para a qual a condigao de equilfbrio e: 

[nh 4 + ][oh-j ~ 

[FSy = K ” 


Esta claro que o resultado e essencialmente o mesmo, quer consideremos a base como 
NH4OH ou NH3. No equilfbrio: 

[NH 4 + ][OH~] 

[especies nao-dissociadas] 


E a natureza da especie nao-dissociada nao e importante (na realidade ela deve ser 
mais complexa do que NH 3 ou NH 4 OH). E por esta razao que a constante de dissocia$ao K b 6 
encontrada em algumas tabelas as vezes referindo-se a NH 3 e em outras a NH 4 OH. Seu valor 
numerico e 1,8 x 10' 5 e esta inclufdo entre as constantes de dissociagao de varias bases na 
Tabela 15.3 e no Apendice H. Solugoes aquosas de amonia disponfveis comercialmente, 
fornecidas para uso em laboratorio, sao invariavelmente rotuladas como "hidroxido de 
amonio". No entanto, a visao de Bronsted-Lowry e normalmente mais conveniente para 
descrever bases fracas em agua e, assim, as equates de dissociagao foram escritas de acordo 
com ela na Tabela 15.3. 
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Tabela 15.3 Constantes de dissociagao de bases fracas (25°C). 


Reagao de dissociagao Base 

Bronsted-Lowry 

K b 

Amonia 

NH 3 + H 2 0 NH 4 + + OH - 

1,8 x 10 5 

Hidroxilamina 

NH 2 0H + H 2 0 0 NH 3 OH + + OH - 

9,1 x 10' 9 

Metilamina 

CH 3 NH 2 + H 2 0 0 CH 3 NH 3 + + OH" 

4,4 x 10' 4 

Nicotina 

Fosfina 

Ci 0 H 14 N 2 + H 2 O Ci 0 H 14 N 2 H + + OH - 

Ci 0 H 14 N 2 H + + H 2 0 0 Ci 0 H 14 N 2 H 2 2+ + OH" 

PH 3 +H 2 0 0 PH 4 + + OH 

7.4 x 10' 7 

1.4 x 10' 11 

1 x 10' 14 


CALCULOS PARA BASES FRACAS 

Exemplo 15.6 Calcule a concentragao de cada especie de soluto presente numa 
soluqao de NH 3 0,40 mol/L. Qual e a percentagem de dissociagao nesta soluqao? 

Solugao: O equilfbrio de dissocia?ao e: 

NH 3 (aq) + H 2 0 <-► NH 4 \aq) + OH ~(aq) 


Sere o numero de mols de NH 3 por litro que se dissociam ("que recebem protons" 
seria uma linguagem melhor), no equilfbrio: 

[NH 4 + ] = x 
[OH - ] = x 
[NH 3 ] = 0,40-x 


A condigao de equilfbrio e: 

[NH 4 + ][OH-] 

[NH3] = Kb 

= 1.8 x 1 ^ 


Aqui, Kb e um numero tao pequeno que podemos admitir x « 0,40, de maneira que 0,40 -x ~ 
0,40. Entao: 


0,40 


- 1,8 x 10- 


i-5 


O que nos da: 


x ~ 2,7 x 10' 3 
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(Um teste mostra que nossa suposigao e valida; 2,7 x 10 ‘ 3 « 0,40.) Portanto: 


[NH 4 + ] = x = 2,7 x 10 ' 3 mol/L 
[OH - ] = x = 2,7 x 10 ' 3 mol/L 
[NH 3 ] = 0,40 - x = 0,40 - 2,7 x 10 ' 3 = 0,40 mol/L 


mols dissociados 
total de mols 


x 100 


2,7 x 10~ 3 
0,40 


100 = 0 , 68 % 


Comentarios Adicionais 

Voce percebe que nao faria diferenga se tivessemos escrito a dissocia$ao como: 

NH 4 OH(ag) ++ NH 4 + (aq) + OH(aq) 

Poderiamos ter escrito 

[NH 4 + ] = x 
[OH - ] = x 

[NH 4 OH] =0,40-x 


O que, quando substitufdo na condigao de equilfbrio: 

[NH 4 + ][OH~] 
[NH 4 OH] h 


Nos da: 


0,40 - x 


1,8 x 10~ 5 


De tal modo que: 


[NH 4 + ] = x = 2,7 x 10 ' 3 mol/L 
[OH - ] = x = 2,7 x 10 ' 3 mol/L 
[NH40H] = 0,40 - x = 0,40 - 2,7 x 10 ' 3 = 0,40 mol/L 

_ mols dissociados 
0diss total de mols X 


2,7 x 10~ 3 
0,40 X 


100 = 0 , 68 % 


Que e exatamente o que obtivemos antes. A unica diferenga e se queremos chamar 
a especie nao-dissociada de NH 3 ou NH 4 OH. 
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Problema Paralelo: Calcule a concentragao de cada especie de soluto e a 
percentagem de dissociagao em uma solugao 0,10 mol/L de hidroxilamina, NH 2 OH. (Yer 
Tabela 15.3.) Resposta: [NH 3 OH + ] = [OH ] = 3,0 x 10 ' 5 mol/L; [NH 2 OH] = 0,10 mol/L; % diss 
= 3,0 x 10' 2 %. 

Exemplo 15.7 Suponha que 0,10 mol de NH3 e adicionado a l,01itro de NaOH 0,10 
mol/L. Qual e a concentragao de ions NH 4 + se o volume da solugao permanece inalterado? 
Solugao: A dissociagao e: 

NH 3 (ag) + H 2 0 <-► NH 4 + (^) + OH ~(aq) 

Entretanto, desta vez a maior parte dos ions OH - e proveniente da base forte NaOH: 

NaOHO) —► m + (aq) + OW(aq) 

E poucos da base fraca NH 3 . 

A solugao de NaOH e 0,10 mol/L e [OH - ] = 0,10 mol/L antes da adigao da amonia. Seja x o 
numero de mols de NH 3 que se dissociam por litro. Entao: 

[NH 4 + ] = x 
[OH - ] = 0,10 +x 
[NH 3 ] = 0,10 -x 

A condigao de equilfbrio e: 

[NH 4 + ][OH-] 

“ [NHj] = Kb 

Substituindo, obtemos: 

W <°’'° + x) = 1,8 X 10“ 5 

0,10 - jc 


Admitindo que x« 0,10, entao 0,10 + x ~ 0,10 e 0,10 -x ~ 0,10 e, assim: 


(,y)(0,10) 

0,10 


1,8 x 10" 5 


x ~ 1,8 X 10' 5 


(A suposigao foi justificada, 1,8 x 10-5« 0,10.) Assim: 

[NH 4 + ] = x = 1,8 x 10' 5 mol/L 
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Problema Paralelo: A 0,400 litros de agua foram adicionados 0,10 mol de NH 3 e 0,10 
mol de NH 4 CI. Se o volume final e de 0,400 litros, qual a [OH“] na solu?ao resultante? 
Resposta: 1,8 x 10' 5 . 

15.3 A DISSOCIA (2A O DA AGUA 

A agua pura apresenta uma condutividade eletrica definida, ainda que baixa, como 
consequencia de sua habilidade em softer autodissocia$ao. 

O PRODUTOIONICO DA AGUA 

A autodissociagao da agua pode ser escrita como: 

H 2 0 <-► H + (aq) + OH ~(aq) 


Ou como: 


H 2 0 + H 2 0 <-► U 3 0 + (aq) + OW(aq) 


E, portanto, a condigao de equilfbrio pode ser escrita como: 


[H*][OH-] 

[H,Q1 


Ou como: 

[H 3 0 + l[OH-] 
~~ [H 2 Q] 2 


Em ambos os casos, como a concentragao de moleculas de agua e essencialmente 
constante: 

[H + ][OH“] = K' [HoOJ = K w 
Ou: 

[H 3 0 + ][OH“] = K" [H 2 0 ] 2 = K w 

O valor da constante K w , chamada constante de dissociagao para a agua, e 1,0 x 10 ' 14 
a 25 °C. (K w e tambem chamada produto ionico da agua). A esta temperatura, 
independentemente de a agua ser a mais pura das aguas destiladas ou a mais suja proveniente 
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do grande, escuro e lamacento rio Tiete, o produto das concentragoes do ion hidrogenio 
(hidratado) e do ion hidroxido e uma constante: 1,0 x 10' 14 a 25°C. 


Comentarios Adicionais 

Note que K w e um numero muito pequeno. A agua pura e um eletrolito fraco e, 
portanto, um fraco condutor de eletricidade. 


SOLUTES ACID AS, BASICAS E NEUTRAS. 

Em uma solugao acida a concentragao de ions hidrogenio (hidronio) e maior do que a 
de ions hidroxido. Uma solugao basica e aquela na qual ocorre o inverso, isto e, [OH - ] excede 
[H + ], Finalmente, em uma solugao neutra, [OH - ] e igual a [H + ], 

Como [OH - ] [H + ] e igual a uma constante, estas duas concentragoes podem ser 
consideradas "balanceadas'' uma em relagao a outra: quando uma delas aumenta, a outra deve 
diminuir. Elas nao sao independentes, sao vinculadas por meio de [OH ] [H + ] = Kw, o que 
nos permite calcular a concentra§ao de uma a partir da outra. 


Exemplo 15.8 Qual e a concentragao de ion hidroxido em uma solugao de HC1 0,020 
mol/L (a 25°C)? 

Solugao: Como HC1 e um acido forte, esta completamente dissociado em H + e Cl - . 
Alem disso, todo o H + na solugao e proveniente do HC1, ja que a H 2 0 e um eletrolito muito 
fraco. Portanto, nesta solugao, [H + ] = 0,020 mol/L. 


[H + ] [OH ] = K w 


[OH - ] = 


[H+] 


1,0 0*020 = 5,0 x 10 ; 7 moI/L 


Problema Paralelo: Qual a concentragao de ions hidrogenio em uma solugao 0,020 
mol/L Ca(OH) 2 (a 25°C)? Resposta: 2,5 x 10' 13 mol/L. 
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Exemplo 15.9 Qual a concentragao de ions hidrogenio em uma solugao neutra? 
Solugao: Em uma solugao neutra: 

[H + ] = [OH'] 


Portanto: 

[H + ] [0H“] = [H + ] 2 = Jf w =l,0x 10 14 

[H + ] = V 1,0 x 10 -14 = 1,0 x 10' 7 mol/L 


pH 

A concentragao hidrogenionica em uma solugao pode variar de mais de 10 mol/L a 
menos de 1 x 10' 15 mol/L. A escala de pH foi feita para expressar este grande intervalo de 
acidez de uma maneira mais conveniente. O pH e definido como o logaritmo negativo da 
concentragao hidrogenionica (ou do ion hidronio). (Novamente estamos considerando que a solugao e 
suficientemente dilufda para ser ideal e, assim sendo, a atividade qmmica pode ser substitufda pela concentragao. Mais 
rigorosamente, pH = - log a h+, onde a representa a atividade.) 

Matematicamente: 

pH = -log [H + ] 

Ou: 

I pH =-log [H 3 0 + ]| 


Assim, para uma solugao na qual [H + ] = 1 x 10' 3 mol/L, o pH e 3,0. Uma solugao 
neutra, [H + ] =1,0 x 10' 7 mol/L, tern pH 7,0. 

Exemplo 15.10 Qual e o pH de uma solugao de HC14,6 x 10' 3 mol/L? 

Solugao: Como o HC1 e um acido forte (e a contribuigao de H + proveniente da H 2 0 e 
muito pequena), [H + ] = 4,6 x 10‘ 3 mol/L. Entao: 

pH = -log(4,6 x 10' 3 ) = 2,34 


Problema Paralelo: Qual o pH de uma solugao de NaOH 2,0 x 10' 2 mol/L? Resposta: 

12,30. 
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Exemplo 15.11 O pH de uma certa solugao e 11,68. Qual a sua concentragao 
hidrogenionica? 

Solugao: Desta vez temos de fazer a operagao inversa: 

[H + ] = antilog (-pH) = 10“ pH 

= antilog (-11,68) = 10""’ 68 = 2,1 x 10" 12 mol/L 


Problema Paralelo: O pH de uma certa solugao e 3,49. Qual e [H + ] na solugao? 
Resposta: 3,2 x 10” 4 mol/L. 

A 25°C, [H + ] em uma solugao e 1,0 x 10 -7 mol/L, portanto, o pH desta solugao e 7,00. 
Como uma solugao acida tern uma [H + ] maior que 1,0 x 10 -7 mol/L, ela deve ter um pH 
menor que 7,00. E, como uma solugao basica tern uma [H + ] menor que 1,0 x 10” 7 mol/L, ela 
deve ter um pH maior que 7,00. (Leia de novo.) 

O uso do simbolismo p_ foi estendido para outras quantidades. Por exemplo, 
pOH = -log [OH - ], pCl = -log [C1-], e pK„ = -log K a . pOH e especialmente util por causa, da 
seguinte relagao: 

I [H + ] [OH - ] = K w I 


Tomando o logaritmo decimal de ambos os lados, obtemos: 

log[H + ] + log[OH - ] = log K w 
-log[H + ] - log[OH“] = -log K w 


E, portanto: 


pH + pOH= p K w 


A 25°C, K w e 1,0 x 10 14 mol/L; assim, p K w = 14,00. Portanto: 


pH + pOH = 14,00 
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Exemplo 15.12 Qual e o pH e o pOH de uma solugao de NaOH 0,016 mol/L (a 

25 °C)? 

Solugao: O NaOH e uma base forte. Ignorando a contribuigao minima feita por [OH ] 
proveniente da dissociagao da agua, podemos dizer que [OH - ] = 0,016 mol/L = 1,6 x 10 ' 2 
mol/L. Entao: 

pOH = -log (1,6 x 10' 2 )= 1,80 


Para achar o pH podemos escolher entre dois metodos: 
Metodo 1: 


[H+][OH-] = K w 


[H + ] = 


[OH - ] 


1,0 x 10 -14 _n 

= —-— = 6,3 x 10 mol/L 

1,6 x 10 -2 

pH = -log(6,3 x 10' 13 ) = 12,20 


Metodo 2: 


pH = 14,00 - pOH 

= 14,00- 1,80= 12,20 


Problema Paralelo: Quais sao o pH e o pOH de uma solugao de HNO 3 , 3,36 x 10 ' 3 
mol/L (a 25°C)? Resposta: pH = 2,47; pOH= 11,53. 


A relagao entre [H + ], [OH - ], pH e pOH, acidez e basicidade esta resumida na Tabela 
15.4. Observe que cada linha na tabela representa uma diminuigao de [H + ] e urn aumento de 
[OH - ] por umfator de 10, comparado a linha imediatamente inferior. Tem-se a tendencia de 
esquecer que a variagao de apenas uma unidade de pH corresponde a uma variagao tao grande 
(decupla) em [OH - ] e [H + ], 

Na Figura 15.1 sao dados os valores de pH de uma serie de substancias comuns. 
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15.4 HIDROLISE 

Hidrolise e um termo util, oriundo da definigao de Arrhenius de acidos e bases. A 
palavra significa "quebra pela agua". A hidrolise e uma reagao entre um anion ou um cation e 
agua, com fornecimento de ions OH ou H + para a solugao. 

HIDROLISE DO ANION 

A hidrolise de um anion A~ pode ser representada como: 

A~(aq) + H 2 0 ++ HA (aq) + OH - (aq) 


Tabela 15.4 pH, pOH e acidez (25°C). 



[It], mol/L 

pH 

[OH-], mol/L 

pOH 



< 10 

-1 

10' 13 

15 




1 

0 

10' 14 

14 




10' 1 

1 

10' 13 

13 



o 





o 


."2 

10' 2 

2 

10' 12 

12 

3 









_o 

10' 3 

3 

10' 11 

11 

_o 


1 

10' 4 

4 

10' 10 

10 

1 



10' 5 

5 

10' 9 

9 




10' 6 

6 

10' 8 

8 



Neutro 10 '' 

7 

10' 7 

7 

Neutro 


10' s 

8 

HT 5 

6 




10' 9 

9 

10' 5 

5 




10' 10 

10 

10' 4 

4 



o 





o 


A 

10' 11 

11 

10' 3 

3 



pa 





pq 


_o 

10' 12 

12 

10' 2 

2 

_o 


1 

10' 13 

13 

10' 1 

1 

1 



10' 14 

14 

1 

0 




10' 15 

15 

10 

-1 
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\cido -► 

< - Basico -► 


Figura 15.1 Yalores de pH de algumas substancias comuns. 


A reaqao consiste na remogao de protons da molecula de agua para formar moleculas 
de HA e ions hidroxidos, sendo que estes ultimos deixam a soluqao basica, Por que ocorreria 
esta reaqao? De acordo com Arrhenius, ela ocorre porque HA e um acido fraco. Em outras 
palavras, afirmar que HA e um acido fraco equivale a afirmar que a liga§ao na molecula de 
HA e suficientemente forte para evitar que essa molecula nao se dissocie completamente. 

A definigao de acido e base dada por Bronsted-Lowry nao distingue entre a hidrolise 
de qualquer outra reaqao de transferencia de protons. Em outras palavras, um anion que 
hidrolisa (remove um proton da agua) e simplesmente uma base de Bronsted-Lowry e a 
hidrolise de um anion e apenas uma transferencia de proton da agua para o anion. A hidrolise 
do anion ocorre quando A - e uma base suficientemente forte para remover um proton da agua 
e estabelecer o equilfbrio acima. 

Como se pode prever qualitativamente o grau de uma reagao de hidrolise? Um acido 
fraco de Arrhenius e o produto da hidrolise de um anion e quanto mais fraco for este acido 
maior o grau de hidrolise do anion. Por exemplo, pode-se prever que o ion cianeto, CN“, 
hidrolise mais que o ion fluoreto, F , porque HCN e um acido mais fraco (K a = 1,0 x 10' 10 ) do 


139 





que HF (K a = 6,7 x 10' 4 ). Quanto mais fraco um acido, mais fortemente seu proton esta ligado 
a molecula e, consequentemente, maior a tendencia de seu anion hidrolisar para formar o 
acido. Na linguagem de Bronsted-Lowry, quanto mais fraco e um acido, mais forte e sua base 
conjugada. (Ver Segao 12.1) 

Exemplo 15.13 O ion cloreto, Cl“ hidrolisa em solugao aquosa? 

Solugao: Nao. Se o ion cloreto hidrolisasse, o faria para formar o acido HC1, e a 
equagao para o processo seria: 

CF (aq) + H 2 0 ++ HC1 (aq) + OH' (aq) 

Mas esta reagao nao ocorre. Como podemos afirmar isso? O acido clorfdrico e um acido forte, 
existe pouca tendencia para que H + e Cl“ combinem entre si. Portanto, a hidrolise do CF e a 
remogao de H + da molecula de agua nao ocorre. 


Comentarios Adicionais 

Nao pense que "HC1 e formado e depois dissocia-se totalmente porque e um acido 
forte". Em vez disto, pense que, "como o HC1 e um acido forte, nao existe a tendencia de 
ele se formar em solugao". 


Problema Paralelo: Sera que o ion fluoreto, F“, hidrolisa em solugao aquosa? 
Resposta: Sim. Sabemos que HF e um acido fraco, portanto, podemos prever que o F 
hidrolisa para formar HF. 


CONSTANTES PARA REA tfOES DE HIDROLISE DE ANIONS 

Quando o anion A” hidrolisa, o seguinte equilfbrio e estabelecido: 

A ~(aq) + H 2 0 HA (aq) + OH ~(aq) 

Para o qual a condigao de equilfbrio e: 

[HA] [OH - ] 

“St--** 
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Onde Kh e a constante de hidrolise ou' constante hidrolitica (e na qual [H 2 O] foi, como 
sempre, "incorporada" ao valor de Kh). As constantes de hidrolise raramente sao dadas em 
tabelas, uma vez que e muito facil calcular seus valores a partir de outros dados, como segue: 
multiplicando o numerador e o denominador da condigao de equilfbrio anterior por [H + ], 
obtemos: 


[HA][OH-] 


[A'] 

[H ] h 


Rearranjando, teremos: 


[HA] 

—- x [H + ][OH~] = K, 

[H + ][A-] ' 


Ou: 



Simplificando: 



Exemplo 15.14 Calcule o pH e a percentagem de hidrolise em uma solu?ao de NaCN 
1,0 mol/L (25°C). 

Solugao: NaCN (cianeto de sodio) e um sal, portanto, totalmente dissociado em 
solugao, formando Na + (1,0 mol/L) e CN~ (1,0 mol/L). Sabemos que o ion sodio nao hidrolisa 
(NaOH e uma base forte) e que o ion cianeto, CN“, hidrolisa porque e o anion de um acido 
ffaco, HCN: 

CN”(a^) + H 2 0 HCN(aq) + OW(aq) 

Para o qual a condigao de equilfbrio e: 

[HCN][OH'l 


Primeiro, encontraremos o valor numerico de 
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K w 

Y a 


1,0 x 10~ 14 

4,0 x 10" 10 


2,5 x 10 -5 


Onde K a para o HCN foi tirado da Tabela 15.1. Agora que sabemos o valor de K h , podemos 
continuar. Seja x o numero de mols de GST que hidrolisa por litro. Assim, no equilfbrio: 

[HCN] = x 
[OH“] =x 
[CN~] = 1,0-x 


Substituindo na condiqao de equilfbrio: 


(*)(*) 

1,0 - x 


= 2,5 x 


10“ 5 


Admitiremos como de costume que x « 1,00 - x ~ 1,0 e: 


ww 

1,0 


2,5 x 10“ 5 


« V 2,5 x 10~ 5 = 5,0 x 10~ 3 


(A suposiqao foi justificada: 5,0 x 10' 3 « 1,0.) Portanto: 

[OH“] = [HCN] = x= 5,0 x 10“ 3 mol/L 
[CN“] = 1,0 -x = 1,0 -5,0 x 10 -3 = 1,0 mol/L 


A partir de [OH ] podemos obter [H + ] e a partir desta, o pH: 

K ~ 1,0 x 10~ 14 


[H + ] = —^ ^ X T = 2,0 x 10 -12 mol/L 

rnui s n v i rr 3 


P H = 


[OH - ] 5,0 x 10 -: 

-log (2,0 x 10' 1Z )= 11,70 


% hidrdlise = 


mols de CN hidrohsados 

-—T . — x 100 

total de mols CN 


5,0 x 10~ 3 

1,0 


100 = 0,50% 
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Problema Paralelo: Calcule o pH e a percentagem de hidrolise em uma soluqao 1,0 
mol/L de NaC 2 H 3 0 2 (25°C). Resposta: pH = 9,37; % de hidrolise = 2,4 x 10' 3 %. 

HIDROLISE DO CATION 

Quando um cation hidrolisa, os produtos sao uma base fraca e ions H + . A hidrolise de 
um cation, M + , pode geralmente ser representada pela equaqao: 

M + (aq) + H 2 0 MOH (aq)+H + (aq) 

Se o cation for um simples ion metalico. Entretanto, se mostramos a hidrolise do ion 
amonio desta maneira, devemos indicar a formagao da especie questionavel NH 4 OH (Seqao 
15.2): 

NH4 + (ag) + H 2 0 o NH 4 OH (aq) + H + (aq) 


Para a qual a condigao de equilfbrio e: 


[NH 4 OH][H + ] 

[nh 4 + ] 




A equa§ao de Bronsted-Lowry para esta reagao e: 

NH4 + f aq) + H 2 0 <*■ NH 3 f aq) + H 3 0 + f aq) 
Para a qual a condigao de equilfbrio e: 

[NH 3 ][H 3 o + ] 

[NH 4 + ] = Ka 


As duas maneiras (Arrhenius e Bronsted-Lowry) de escrever as equagoes e suas 
condigoes de equilfbrio sao equivalentes. 
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CONSTANTES PARA REA (JOES DE HIDROLISE DE CATIONS 


Como ja vimos anteriormente, a constante de hidrolise pode ser calculada a partir de 
K w e da constante de dissociagao do eletrolito fraco: 


K h 


K b 


Na linguagem de Bronsted-Lowry, isto significa: 


Geralmente: 


K„ 


K 

K b 


K„K b = K w 


Exemplo 15.15 Qual e o pH de uma solugao de cloreto de amonio, NH 4 C1, 0,20 

mol/L? 

Solugao : Cloreto de amonio e um sal e, portanto, totalmente dissociado em NH 4 + (0,20 
mol/L) e Cl - (0,20 mol/L). Os ions NH 4 + hidrolisam. (Yer Exemplo 15.13.) 

NH 4 + (aq) + H 2 0 <-+ NH 3 (aq) + H 3 0 + (aq) 


A condi§ao de equilfbrio e: 

[NH 3 ][H 3 o + ] 

[nh 4 + ] 


Primeiro calculamos K h : 



1,0 x 10~ 14 
1,8 x 10" 5 


= 5,6 x 


10 - 1 ° 


Onde o valor K b foi obtido da Tabela 15.3. 

Sexeo numero de mo Is de NH 4 + que hidrolisa por litro, entao: 

[NH 3 ] = x 
[H30 + ] =x 
[NH 4 +] =0,20-x 
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Substituindo estes dados na condigao de equilibrio, obtemos: 


(*)(*) 
0,20 - x 


= 5,6 x lo¬ 


se x « 0,20, entao 0,20 - x ~ 0,20, e: 

ww 

0,20 


* 5,6 x 10- 


x ~ 1,1 x 10° 


(1,1 x 10' 5 << 0,20, entao nossa aproxirnagao foi justificada.) 

[NH 3 ] = x= 1,1 x 10' 5 mol/L 
[H 3 0 + ] = x = 1,1 x 10'W/L 
[NH 4 + ] = 0,20 - x = 0,20 - 1,1 x 10' 5 = 0,20 mol/L 


Finalmente, o pH da solugao e : 

pH = -log [H 3 0 + ] 

=-log (1,1 x 10' 5 ) = 4,96 


Problema Paralelo: Qual e o pH de uma solugao 0,25 mol/L de cloreto basico de 
amonio, NH 3 OHCl (25°C)? Resposta: 3,28. 

O MECANISMO DA HTDROLISE DO CATION 

Cations que apresentam uma alta relagao carga/raio sofrem hidrolise. No caso de uma 
solu?ao de nitrato cromico Cr(N0 3 ) 3 , o ion cromico Cr 3+ hidrolisa e a reagao e escrita 
simplesmente como: 

Cr 3+ (aq) + H 2 0 ++ CrOH 2+ (aq) + U + (aq) 

Esta e na realidade uma supersimplifica$ao. Em solugao aquosa o ion cromico esta 
hidratado por seis moleculas de agua: 


Cr(H 2 0) 6 3+ 
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E este aquo-complexo sofre dissociagao doando um proton para a agua: 


Cr(H 2 0) 6 3+ fa^ + H 2 0 <-► Cr(0H)(H 2 0) 5 2+ fa^ + H 3 0 + (aq) 

As seis moleculas de agua que hidratam o Ion cromico o envolvem situando-se nos 
vertices de um octaedro regular, como mostra a Figura 15.2. A alta carga positiva no Ion 
cromico tende a atrair eletrons das moleculas de agua, enfraquecendo as ligagoes O—H, de 
maneira que um (ou mais) proton(s) pode(m) ser transferido(s) para as moleculas do solvente 
H 2 0. 


Exemplo 15.16 Calcule o pH de uma solugao 0,10 mol/L Cr(N0 3 )3 a 25°C. Considere 
apenas a primeira etapa na hidrolise, para a qual K h - 1,3 x 10' 4 . 

Solugao: A maneira mais simples de escrever a equagao de hidrolise e: 

Cr 3+ (aq) + H 2 0 CrOH 2+ (aq) + H + (aq) 

Considere x igual ao numero de mols de Cr 3+ que hidrolisam por litro. Entao: 

x = [CrOH 2+ ] 
x = [H + ] 

0,10 -v = [Cr 3+ ] 


A condi§ao de equilfbrio e: 


[CrOH 2+ ][H + ] 

IO )+ ] = 

- tp- = 1,3 x 10- 1 
0,10 - x 


Admitindo, como j a tern sido feito, que x<< 0,10, obtemos: 

W " w x 10 ^ 

O que da 3,6 x 10' 3 (nossa suposiqao foi justificada: 3,6 x 10' 3 « 0,10). 


[H + ] = x = 3,6 x 10' 3 mol/L 
pH = -log (3,6 x 10' 3 ) = 2,44 


Problema Paralelo: Calcule o pH de uma solugao 0,10 mol/L Fe(N0 3 ) 2 (25°C). 
Considere apenas a primeira etapa na hidrolise, para a qual K h = 7,6 x 10 1 . Resposta: 1,62: 
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Muitos oxoanions podem ser descritos como sendo o produto da perda de protons de 
um cation hidratado. Por exemplo, pode-se imaginar o ion sulfato S0 4 2 “ como sendo o 
produto obtido pela perda de seis protons de um cation hipotetico hidratado S 6+ . 

S 6+ + 4H 2 0 -► S(H 2 0) 4 6+ (a^ 


em 8 etapas 

S(H 2 0 ) 4 6+ (aq) -► SO 2 ~{aq) + 8H + (aq) 

A carga no enxofre nao e suficientemente alta para que haja perda total do ultimo 
proton; assim, o seguinte equilfbrio e estabelecido: 

HSOzf (aq) <-► S0 4 2 ~(aq)+ H + (aq) K = 1,2 xlO' 2 
Onde a constante de equilfbrio K 6 normalmente chamada Ki para H 2 S0 4 . 


HIDROLISE E pH 

A hidrolise pode ser considerada como sendo um disturbio do equilfbrio da 
autodissociagao da agua. Assim, a hidrolise de um anion, A - , de um acido fraco pode ser 
considerada como composta de duas etapas: a primeira e a combinagao de um anion com ions 
H + provenientes da dissocia$ao da agua: 

A~(aq) + H + (aq) HA (aq) 
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E a segunda, o deslocamento do equilfbrio da agua para repor parte dos ions H + 
perdidos: 


H 2 0 <-► H + (aq) + OlT(aq) 

Estas duas mudangas ocorrem simultaneamente, de tal maneira que o resultado final e 
apresentado pela soma das duas equates: 

A ~(aq) + H 2 0 <-► HA (aq)+ OH ~(aq) 

Quando o equilfbrio da agua e perturbado, a igualdade [H+] = [OH - ] da agua pura e 
destrufda de tal maneira que a solugao deixa de ser neutra. A hidrolise de um cation tende a 
diminuir o pH da solugao: e a hidrolise de um anion tende a aumentar o pH. 

O pH DE SOLUgOES DE SAIS 

Quando um sal se dissolve em agua, a solugao resultante pode ser acida, basica ou 
neutra, dependendo da natureza do sal. Se for um sal de um acido forte e de uma base forte, a 
solugao e neutra. Por exemplo, o NaCl, sal de um acido forte, HC1, e de uma base forte, 
NaOH, se dissolve formando uma solugao' neutra. Nem o fon Na+ nem o fon Cl - hidrolisam. 

A solugao de um sal de um acido fraco e uma base forte e basica. Um exemplo e o 
NaF, o sal de HF (fraco) e NaOH (forte). O fon Na + nao hidrolisa, mas o fon F o faz: 

F - (aq) + H 2 0 <->• HF (aq) + OH - (aq) 

E assim a solugao de NaF e basica. 

A solugao de um sal de um acido forte e uma base fraca e acida. NH 4 CI, o sal de HC1 
(forte) e NH 3 (fraca), e um sal deste tipo. Os ions Cl - nao hidrolisam, mas o NH/ sim: 

NH 4 + (ag) + H 2 0 ++ NH 3 (aq) + n 3 0 + (aq) 


Ou: 


NH 4 + (aq) + H 2 0 NH 4 OH (aq) + H + (aq) 

E, assim, a solugao e acida. 
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Existe ainda mais uma combinagao: o sal de um acido fraco e de uma base fraca. Aqui 
e impossfvel dar uma unica generalizagao. Se o acido e um eletrolito mais forte que a base, a 
solu?ao do sal sera acida. Se a base e um eletrolito mais forte que o acido, a solu?ao sera 
basica. A solu?ao so sera neutra se a forga eletrolftica do acido for igual a da base. Considere 
a hidrolise de solugao de fluoreto de amonio, NH4F. Nesta solugao o cation hidrolisa 

NH 4 + (aq) + H 2 0 <-► NH 3 (aq) + H 3 0 + (aq) 


Para a qual: 



1,0 X 10~ 14 
1,8 x IQ" 5 


5,6 x lO" 10 


O anion tambem hidrolisa: 

¥~(aq) + H 2 0 <-► HF(aq) + OH - (aq) 

Para a qual: 

K ^ = 1.0 x 10 _^ _ j 5 jQ-il 

* K a 6,7 x lO" 4 


Como K h para a hidrolise do cation (que tende a tomar a solugao acida) e um pouco 
maior do que K h para a hidrolise do anion (que tende a tomar a solugao basica), a solugao 
acaba tendo um pequeno excesso de ions H + (H 30 + ) e e, portanto, acida. 

No caso da hidrolise do NH4CN: 

CN - (ag) + H 2 0 ++ HCN (aq) + OW(aq) 

Para a qual K h = 2,5 x 10' 5 , a produgao de ions OH“ a partir da hidrolise do CN“ e 
maior que a produgao de H + da hidrolise do NH 4 + para a qual K h = 5,6 x 10“ 10 . 
Conseqtientemente, esta solugao e basica. 

A hidrolise do acetato de amonio e um caso interessante. NH 4 C 2 H 3 02 e o sal de um 
acido (HC 2 H 3 O 2 ) e de uma base (NH 3 ) igualmente fracos. Suas constantes de dissociagao sao 
quase exatamente iguais, 1,8 x 10' 5 , considerando-se dois algarismos significativos. Assim, as 
constantes de hidrolise do cation e do anion sao essencialmente iguais, 5,6 x 10' 10 . A 
produ§ao de ions H + provenientes da hidrolise do cation e quase exatamente comparavel a 
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produgao de ions OH provenientes da hidrolise do anion, e assim uma solugao de 
NH4C2H3O2 e quase neutra.em qualquer concentra§ao. 

15.5 INDICADORES ACIDO-BASE E TITULAR AO 

Os princfpios da analise de solugoes de acidos e bases foram descritos nas Segoes 2.8 e 
12.6. Como um equivalente de um acido (a quantidade que fomece um mol de 10 ns 
hidrogenio, ou protons) neutraliza exatamente um equivalente de uma base (a quantidade que 
fornece um mol de ions hidroxilas ou recebe um mol de protons), tudo o que voce precisa 
para analisar uma solugao de uma base ou de um acido e adicionar um acido ou uma base 
respectivamente ate que quantidades equivalentes tenham reagido. A partir dos volumes das 
duas solugoes e da normalidade de uma delas, pode-se calcular a normalidade da outra. Isto 
foi descrito na Segao 12.6. O que ainda nao foi mencionado e como voce sabe quando foram 
misturados numeros iguais de equivalentes de acido e de base. Na Se<jao 2.8 mencionamos o 
uso de um indicador, uma substancia que e adicionada a solugao a ser titulada e que nos 
indica o ponto final por meio de uma mudanga de coloragao. Entretanto, ainda nao foi 
explicado como um indicador muda de cor e por que tantos desses indicadores podem ser 
usados em titulagoes diferentes. Agora vamos esclarecer isto. 

INDICADORES 

Um indicador e um par conjugado de acido e base de Bronsted-Lowry cujo acido 
apresenta uma coloragao e a base, outra. (Algumas vezes uma das duas e incolor.) Pelo menos 
uma das colora? 6 es e suficientemente intensa para ser visualizada em solugoes dilufdas. A 
maioria dos indicadores sao moleculas organicas com estruturas relativamente complexas; um 
indicador comum e o 3,3-bis(4-hidroxifenil)-l-(3H)-isobenzofuranona, cuja formula e 
HC 20 H 13 O 4 e que, felizmente, e conhecido como fenolftalema. A interconversao entre suas 
duas formas pode ser representada pela equa§ao de Bronsted-Lowry: 

HC20H1304 (^ 7 ) + H2O <-> C20H13O4 (aq) + H 30 + (a^) 

(incolor) (vermelho) 

A interconversao e semelhante para todos os indicadores, e assim podemos usar a 
abreviatura HIn para representar a forma acida, e In para a forma basica conjugada, de 
qualquer indicador. Desta forma, o equilfbrio anterior pode ser escrito como: 
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HIn (aq) + H 2 0 ++ In ~(aq) + H 3 0 + (aq) 

forma acida forma acida 


A concentragao de um indicador em solugao e geralmente tao baixa que sua influencia 
sobre o pH da mesma e desprezfvel. O equilfbrio acima pode ser deslocado tanto para a 
esquerda como para a direita de acordo com mudangas na acidez, por isto pode ser usado para 
indicar o pH da solugao a qual foi adicionado. Como pode ser observado a partir da equagao 
anterior um indicador pode existir na forma acida em solugoes mais acidas e na forma basica 
em solugoes menos acidas (mais basicas). Por exemplo, a forma acida HIn da fenolftalema e 
incolor, enquanto sua forma basica In- e vermelha. Para o azul de bromotimol, HIn e amarela 
e In e azul. Usando K [n para representar a constante para o equilfbrio anterior, a obtemos 

[IrT][H 3 0 + ] 

[HIn] = Kln 

Rearranjando, obtemos: 

t ln ~] K* 

[HIn] [H 3 0*] 

Agora suponha que observamos a cor do indicador vermelho de clorofenol em 
solugoes apresentando varios valores de pH. A forma acida do vermelho de clorofenol, HIn, e 
amarela, enquanto a forma basica, In , e vermelha. 


HIn (aq) + H 2 0 ++ In (aq) + U 3 0\aq) 

(amarela) (vermelha) 

para este indicador e lx 10~ 6 . Assim, temos: 


[In-] 

Km 

1 x KT 6 

[HIn] 

[H 3 0 + ] 

[H 3 o + ] 


A cor observada numa solugao deste indicador depende da relagao entre [In ] e [HIn], 
Em solu$ao de pH, 4,0, [H 3 0 + ] e 1 x 10' 4 ; assim: 

[In ] i v in-6 i 

[raj = i x 1a 4 = 1 x 10 2 ° u ioo 
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Isto significa que numa solugao de pH 4,0 a concentragao de HIn e 100 vezes a de In - , 
e a solugao aparece amarela. Agora, considere uma solugao mais basica. Se o pH for 5,0, a 
relagao entre [In - ] e [HIn] e: 


t 1 " ] _ 1 x IQ- 6 
[HIn] " 1 x 10" 5 


x HT 1 ou — 


E a concentragao da forma In vermelha com eg a a aumentar. A solugao ainda parece 
amarela, mas talvez com uma tonalidade alaranjada. 


Tabela 15.5 Mudanga de cor do indicador vermelho de clorofenol*. 


pH 

[In] 

Coloragao observada 

[HIn] 

4 

1 

100 

Amarelo 

5 

1 

10 

Amarelo 

6 

1 

1 

Laranja 

7 

10 

Vermelho 

8 

100 

~1~ 

vermelho 


*Aj n = I x 10" 6 ; HIn, amarelo; In , vermelho. 


Em pH 6,0: 

tln ~ ] _ 1 X IQ" 6 _ 1 
[HIn] ' 1 x 10- 6 " 1 


Concentragoes iguais de In e HIn darao a solugao uma coloragao alaranjada. Assim, 
como o aumento do pH faz a coloragao tomar-se vermelha, tambem ha um aumento na 
relagao In/HIn; Estas mudangas sao resumidas na Tabela 15.5. 

Um indicador como o vermelho de clorofenol pode ser usado para determinar o pH 
aproximado de uma solugao. (Como diferentes indicadores tern diferentes valores de Aj n , o 
intervalo de pH, no qual ha variagao da coloragao, muda de um indicador para outro.) Isto 
significa que, testando uma solugao com diferentes indicadores, seu pH pode ser determinado 
com precisao de uma unidade de pH ou menos. O intervalo de pH que a vista humana pode 
perceber como uma mudanga na coloragao do indicador varia de um indicador para outro e de 
uma pessoa para outra (a capacidade de discriminagao entre as cores varia ate entre pessoas 
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ditas de visao perfeita). Assim, o intervalo de pH no qual a coloragao do vermelho de 
clorofenol passa de amarelo para vermelho e aproximadamente 5,2 a 6,8, embora, por 
exemplo, algumas pessoas nao sejam capazes de visualizar o imcio da transigao amarelo- 
laranja, ate que tenha sido alcangado um pH 5,4. A Tabela 15.6 da varios indicadores mais 
comuns, seus valores de pK \ n (-\og K [n ), mudangas de cor e intervalo de pH aproximado no 
qual se pode visualizar a mudanga de cor. A melhor maneira de se pensar no pK [n , de um 
indicador e considerar o pH no qual [HIn] =[In“], 

TITULA(JOES ACIDO-BASE 

A analise acido-base de uma solugao de concentragao desconhecida e geralmente feita 
por um procedimento conhecido como titulagao. Na titulagao de uma solugao de um acido de 
concentragao desconhecida, um volume medido do acido e adicionado a um frasco e um 
titulante, uma solugao de concentragao conhecida de base, e adicionada com uma bureta ate o 
ponto de equivalencia, que e o ponto onde numeros iguais de equivalentes de acido e base 
foram adicionados. O ponto de equivalencia e em geral indicado pela mudanga de cor de um 
indicador adicionado antes do imcio da titulagao. O pH proximo ao ponto ele equivalencia 
muda rapidamente com a adigao de pequenas quantidades de titulante; assim, uma nftida 
mudanga de cor fomece uma indicagao clara do ponto de equivalencia. 

Observe que, em titulagoes acido-base, o ponto de equivalencia nao ocorre 
necessariamente em pH 7. (Uma neutralizagao nao produz necessariamente uma solugao 
neutra.) Isto significa que deve ser escolhido um indicador adequado antes de ser iniciada a 
titulagao. Normalmente o pH aproximado no ponto de equivalencia pode ser previsto; desta 
forma, o problema se resume em escolher um indicador em uma tabela semelhante a Tabela 
15.6. 
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Tabela 15.6 Indicadores e suas mudangas de cor. 


pH In 


Intervalo de pH rapido 
para mudanga de cor 


Mudanga de cor 
correspondente 


1,2-2,8 


Vermelho de metacresol 
Alaranjado de metila 
Azul de bromofenol 
Vermelho de metila 
Vermelho de clorofenol 
Azul de bromotimol 
Vermelho de metacresol 
Fenolftalema 
Timolftalema 
Amarelo de alizarina R 


3,4 

3,1-4,4 

3,8 

3,0-4,6 

4,9 

4,4 - 6,2 

6,0 

5,2- 6,8 

7,1 

6,2 - 7,6 

8,3 

7,6-9,2 

9,4 

8,0 - 10,0 

10,0 

9,4 - 10,6 

11,2 

10 , 0 - 12,0 


Vermelho para amarelo 
Vermelho para laranja 
Amarelo para azul 
Vermelho para amarelo 
Amarelo para vermelho 
Amarelo para azul 
Amarelo para purpura 
Incolor para vermelho 
Incolor para azul 
Amarelo para violeta 


Exemplo 15.17 Qual e o pH no ponto de equivalencia em uma titulagao de 25 
mililitros de HC1 0,10 mol/L com 25 mililitros de NaOH 0,10 mol/L (25°C)? 

Solugao: A equagao da reagao de neutralizagao de um acido forte com uma base forte 
e: 

H + (aq) + OH~(aq) —► H 2 0 

No ponto de equivalencia terao sido adicionados numeros iguais de mols de H + e OH“ e a 
solugao contera Na + proveniente da solugao de NaOH e Cl - do HCI. Nenhum destes hidrolisa, 
portanto o equilfbrio da autodissociagao da agua nao sera perturbado. Consequentemente, o 
pH da solugao sera aquele da agua pura, 7,00. 

Problema Paralelo: Qual e o pH no ponto de equivalencia de uma titulagao de 25 
mililitros de KOH 0,10 mol/L com o de HNO 3 0,20 mol/L (25°C)? Resposta: 7,00. 

Exemplo 15.18 Qual e o pH no ponto de equivalencia de uma titulagao de 25,0 
mililitros de HC 2 H 3 O 2 com NaOH 0,10 mol/L (25°C)? (Admita volumes aditivos.) 

Solugao: A equagao da reagao de neutralizagao de um acido fraco com uma base forte 

6 : 

HC 2 H 302 (ag) + OH-(agj —► H 2 0 + C 2 H 3 O 2 ~(aq) 
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No ponto de equivalencia, portanto, permanecem em solugao ions C 2 H 3 O 2 , juntamente com 
ions Na + do NaOH. Mas como o ion acetato e o anion de um acido ffaco, ele hidrolisa: 


C 2 H 3 O 2 (aq) + H 2 O —► HC 2 H 3 O 2 (aq) + OH (aq) 


E, assim, a solugao e basica no ponto de equivalencia. Achar o pH desta solu?ao e 
simplesmente calcular o pH de uma solugao de acetato de sodio. Primeiro achamos a 
concentragao de ions acetato. No infcio o numero de mols de acido acetico e: 

(0,0250 L)(0,10mol L' 1 ) = 2,5 x 10 ' 3 mol 


A equagao de neutralizagao nos mostra que sao formados 2,5 x 10 ' 3 mol de C 2 H 3 02 ~. 
Entretanto, agora o volume passou a ser 50,0 mL porque foram adicionados 25 mL de solutjao 
NaOH 0,10 mol/L para ser alcangado o ponto de equivalencia, e agora admitimos que os 
volumes sao aditivos. Assim, desprezando qualquer hidrolise, a concentra$ao final e: 

2,5 x 10 _3 mol 


0,0500 L 


; = 0,050 mol/L 


Calculamos a seguir o pH de uma solugao na qual [C2H3O2 ] = 0,050 mol/L. A equa§ao da 
hidrolise: 

C 2 H 3 O 2 - (aq) + H 2 0 HC 2 H 3 0 2 (a^) + OH ~(aq) 


Se considerarmos x igual ao numero de mols de C 2 H 3 0 2 que hidrolisa por litro, entao: 

[HC 2 H 3 O 2 ] = x 
[OH“] =x 

[C2H 3 02 _ ] = 0,050-x 


A condigao de equilfbrio e: 

[HC 2 H 3 0 2 ][ 0 H-] 

[C2H 3 o 2 -] 


Podemos obter o valor de K h a partir de K a do HC 2 H 3 O 2 : 


K w 

~*a 


1,0 x 10~ 14 
1,8 x 10" 5 


= 5,6 x 10" 10 


Portanto, 


(*)(*) 
0,050 - x 


= 5,6 x 10' 10 
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Admitindo que x « 0,050, obtemos: 


(*)(•*) 

0,050 


« 5,6 x 1(T J 


x ~ 5,3 x 10 ' 6 


Tendo testado para ver se nossa suposigao era justificada, concluimos que: 

[OH ] = x = 5,3 x 10 ' 6 mol/L 

pOH = -log(5,3 x 10' 6 ) = 5,28 

pH = 14,00 - 5,28 = 8,72 (uma solu?ao basica) 


Problema Paralelo: Qual e o pH no ponto de equivalence de uma titula?ao de 25,0 
mL 0,10mol/L de HC 2 H 3 O 2 com uma solugao de NaOH 0,20 mol/L (25°C)? (Observe a 
diferenga na concentragao da base quando comparada com a do exemplo anterior.) Resposta: 
8,79. 


Um calculo semelhante indica que a titulagao de uma base fraca com um acido forte 
fomece uma solugao acida devido a hidrolise do cation. Como acidos e bases fracas fomecem 
valores de pH finais diferentes, devemos escolher o indicador certo, ou seja, aquele que 
apresenta mudanga de coloragao no pH apropriado. 


CURVAS DE TITULAR AO 

E possfvel calcular o pH de uma solugao sendo titulada em cada ponto da titula§ao, se 
forem conhecidas as concentra§oes do acido e da base. O exemplo seguinte ilustra a tecnica. 

Exemplo 15.19 Em uma titulagao de 25,0 mL de uma solu?ao de HC 2 H 3 O 2 0,10 
mol/L com NaOH 0,10 mol/L, qual e o pH da sokujao apos adigao de 10 mL da base (25°C)? 
Admita volumes aditivos. 

Solugao: Isto principia como um problema de estequiometria. Em 25 mL de uma 
solugao de HC 2 H 3 O 2 0,10 mol/L, o numero de mols de HC 2 H 3 0 2 e: 

(0,0250 L)(0,10 mol L' 1 ) = 2,5 x 10 ' 3 mol 
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Em 10 mL de uma soluqao 0,10 mol/L de NaOH, o numero de mols de OH e: 

(0,010L)(0,10 mol L' 1 ) = 1,0 x 10 _3 mol 

Por meio da equa§ao da reaqao de neutralizagao podemos achar o numero de mols de 
HC 2 H 3 O 2 e de C 2 H 3 O 2 - depois da mistura e reagao. 



HC 2 H 3 0 2 (aq) + 

OH ~(aq) <—> 

c 2 h 3 o 2 ^ + h 2 o 

Mols no infcio 

2,5 x 10 ' 3 

1,0 x 10' 3 

~0 

Variaqao 

- 1,0 x 10' 3 

- 1,0 x 10' 3 

+ 1,0 X 10 ' 3 

Mols no final 

1,5 x 10 ' 3 

~0 

1,0 X 10 ' 3 


Assim, as concentragoes depois da mistura sao: 

[CJH302 "] - ‘•°^ mo1 - 2 - 9 x 10 ' 2mol/L 
Onde se supoe que o volume final e 25,0 ml + 10,0 mL, ou seja, 35,0 mL. Entretanto, o 
HC2H3O2 remanescente soffe dissociaqao: 

HC 2 H 3 0 2 fa^ «-► H + (aq) + C 2 H 3 0 2 ~(aq) 

Sexeo numero de mols deHC 2 H 3 0 2 que se dissociapor litro, entao: 

[H + ] = x 

[C 2 H 3 0 2 “] = (2,9 x lQT2)+x 
[HC2H3O2] = (4,3 x 10" 2 ) -x 

A condigao de equilrbrio e: 

[H + ][C2H 3 Q2~] 

[HC 2 H 302 ] 

^- 2 ? 9xl0 : 2 ) + ^ = 1,8 x 10 - 5 
(4,3 x 1(T 2 ) - x 


Se supormos que x e desprezrvel em compara§ao com 2,9 x 10' 2 ,e com 4,3 x 10' 2 , temos: 


(x)(2,9 x 10~ 2 ) 
4,3 x 10~ 2 


* 1,8 x 10"- 


x ~ 2,7 x 10 ' 5 
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Nossa suposigao e justificada (2,7 x 10 ' 5 « 2,9 x 10" 2 ), e, portanto podemos concluir que: 


[H + ] =x = 2,7 x 10 ' 5 mol/L 

pH = -log [H + ] = -log (2,7 x 10' 5 ) = 4;57 


Problema Paralelo: Considere de novo a titulagao do Exemplo 15.19. Qual e o pH da 
solugao apos a adigao de 20,0 mL de base (25°C)? Resposta: 5,35. 

O pH de uma solugao que esta sendo titulada pode ser colocado em um grafico sob 
forma de curva de titulagao, que mostra a variagao do pH da solugao em fungao de qualquer 
volume de titulante adicionado. As curvas de titulagao mostram nitidamente a necessidade da 
escolha do indicador certo para uma determinada titulagao. A Figura 15.3 ilustra a curva de 
titulagao de 50 mL de HC1 1,0 mol/L com NaOH 1,0 mol/L. Todas as curvas de acido forte 
com base forte tern este mesmo aspecto porque a reagao envoivida e a mesma: 

H + (ag) + OH - (ag) —► H 2 0 

Para esta titulagao uma serie de indicadores seriam satisfatorios para indicar o ponto 
de equivalencia, porque o pH aumenta muito bruscamente quando o ponto de equivalencia e 
ultrapassado. Certamente qualquer indicador cuja cor muda no intervalo de 4 a 10 poderia ser 
usado. 

Na Figura 15.4 e vista uma curva de titulagao de um acido fraco com uma base forte. 
Neste caso, 50 mL de HC 2 H 3 O 2 1 mol/L esta sendo titulado com NaOH 1 mol/L. Existem 
varias diferengas entre esta curva e a da Figura 15.3. Observe que o pH no ponto de 
equivalencia e maior que 7 e que a variagao do pH no ponto de equivalencia e menos brusca 
do que na titulagao acido forte-base forte. 

Para que haja uma mudanga nftida na coloragao do indicador, devemos escolher 
aquele cuja zona de transigao caia aproximadamente na regiao do ponto de equivalencia da 
titulagao. A fenolftalema e muitas vezes empregada na titulagao de HC 2 H 3 O 2 com NaOH. 

Se fosse escolhido um indicador nao-apropriado, como por exemplo o vermelho de 
metila, a coloragao mudaria gradualmente com a adigao de um volume consideravel de 
NaOH. E, ainda, a mudanga de coloragao se completaria antes de ser atingido o ponto de 
equivalencia. Assim, o ponto final indicado seria incorreto, nao correspondendo ao ponto de 
equivalencia. 
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Figura 15.3 Curva de titulagao: acido forte-base forte. 

Uma curva de titula$ao acido forte-base fraca e mostrada na Figura 15.5 e representa 
as variagoes de pH que ocorrem durante a titula?ao de 50 mL de NH 3 1 mol/L com HC1 1 
mol/L. O ponto de equivalencia e em pH 4,8, portanto deveria ser escolhido um indicador'que 
tivesse este PH no seu intervalo de variagao de coloragao. Vermelho de metila serve neste 
caso, e o ponto final indicado seria muito proximo do ponto de equivalencia. A fenolftalema, 
por sua vez, seria totalmente insatisfatoria, como mostra a Figura 15.5. 

Um acido poliprotico tern mais de um ponto de equivalencia. O acido sulfuroso, 
H 2 SO 3 , tern um para a reagao: 

H 2 S0 3 (a^) + OH ~{aq) —► HS03 _ (a^) + H 2 0 


E outro para: 


USOfiaq) + OW(aq) —► S0 3 2 "(a^) + H 2 0 
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A curva de titula§ao de 50 mL de H 2 SO 3 1 mol/L com NaOH e apresentada na Figura 
15.6. Em cada um dos pontos de equivalencia ha um aumento mais ou menos brusco no pH. 
Como pode ser visto, o vermelho de clorofenol pode ser usado para indicar o primeiro ponto 
de equivalencia e a timolftalema provavelmente seria escolhida para indicar o segundo. 



10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 

NaOH adicionado, mL 


Figura 15.4 Curva de titulagao: acido fraco - base forte. 


15.6 TAMPOES 

Uma das caracterfsticas de uma curva de titulagao acido fraco - base forte e um 
aumento do pH inicial seguido por um intervalo no qual o pH permanece relativamente 
constante mesmo que continue sendo adicionada base. (Yer Figura 15.4.) Uma situagao 
semelhante ocorre em curvas de titula§ao acido forte - base fraca: uma queda brusca de pH 
inicial seguida por um intervalo no qual o pH permanece relativamente constante. (Yer Figura 
15.5.) Em ambos os casos a resposta lenta do pH a adigao de acido ou base indica a a?ao 
tampao da solugao. 
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Figura 15.5 Curva de titulagao: base fraca - acido-forte. 
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Figura 15.6 Curva de titulagao para o acido fraco diprotico H 2 S0 3 . 
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O EFEITO TAMP AO 

Um tampao ou uma solugao tampao e uma solugao que sofre apenas pequena variagao 
de pH quando a ela sao adicionados ions H + ou 0 H“. E uma solugao que contem um acido 
mais a sua base conjugada, em concentragoes aproximadamente iguais. Um exemplo de uma 
solugao tampao e uma solugao que contem acido acetico e ions acetato em concentragoes 
quase iguais. De que maneira a combinagao HC2H3O2/C2H3O2 - tampona a solugao? 

Considere o equilfbrio: 

HC 2 H 3 0 2 (ag) <-► C 2 H 3 02Ta^ + H + (aq) 


Se HC2H3O2 e C2H3O2 - estiverem presentes em concentragoes razoaveis, este 
equilfbrio pode facilmente se deslocar em qualquer sentido. A adigao de H + provocara um 
deslocamento de equilfbrio para a esquerda, enquanto, colocando OH - , este removera H + , 
deslocando o equilfbrio para a direita. Em ambos os casos, grande parte do H + ou OH 
adicionado e consumido sem alterar significativamente o pH da solugao; Para descrever a 
agao tampao quantitativamente, escreve-se inicialmente a condigao de equilfbrio da reagao: 

[H + ][C 2 H 3 0 2 -] 

[HC 2 H 3 Q 2 ] = K ° 

Rearranjando um pouco, temos: 

[HC 2 H 3 0 2 ] 

[H+]= ^i^r 


Agora, se tomarmos o logaritmo negativo de ambos os lados, temos: 


-log [H + ] = -log K a - log 


[HC 2 H 3 o 2 ] 

[Cffl 


O que pode ser escrito como: 


pH = p K a - log 


[HC 2 H 3 0 2 ] 


[C 2 H 3 0 2 -] 


Esta e a relagao de Henderson-Hasselbalch, que representa o enunciado da condigao 
de equilfbrio escrito em forma logarftmica. 

Para uma solugao na qual [HC2H3O2] = [C2H3O2 - ] 
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E, assim: 


[HC 2 H 3 o 2 ] 
log-= 0 

6 [c 2 h 3 o 2 -] 


pH = pK a = -log (1,8 x 10' 5 ) = 4,74 

Se forem adicionadas pequenas quantidades de H+ ou OH- a esta solugao, o resultado 
sera a conversao de algum HC 2 H 3 0 2 a C 2 H 3 0 2 “ ou vice-versa. Entretanto, a relagao entre as 
concentragoes de acido acetico e acetato nao muda muito. Por exemplo, se no infcio 
[HC 2 H 3 0 2 ] = [C 2 H 3 0 2 ~] = 1,00 mol/L,a adigao de 0,10 mol de OH” por litro mudara a relagao 
para: 

[HC 2 H 3 Q 2 ] ^ 1,00 - 0,10 
[C 2 H 3 0 2 -] ” 1,00 + 0,10 


E como log 0,82 = -0,09, isto significa que, de acordo com a equagao Henderson- 
Hasselbalch, o novo PH sera: 

pH = 4,74 - (-0,09) = 4,83 

Assim, a adigao de 0,10 mol de base aumentou o pH da solugao de somente 4,74 a 
4,83, ou seja, 0,09 unidades. Enquanto [HC 2 H 3 0 2 ] tiver a mesma ordem de grandeza de 
[C 2 H 3 0 2 “], a relagao entre os dois permanecera bastante proxima da unidade; assim, o pH 
mudara pouco pela adigao de acido ou base. Logicamente teremos o melhor tampao quando 
[HC 2 H 3 0 2 ] = [C 2 H 3 0 2 -]. 

Exemplo 15.20 Compare o efeito no pH da adigao de 0,10 mol de H + a 1,0 litro de: (a) 
tampao acido formico-formiato no qual as concentragoes de acido formico (HCH0 2 )e ion 
formiato (CHO“) = 1,00 mol/L (K a para o acido formico e 1,8 x 10' 4 , (b) agua pura. 

Solugao: 

(a) Para o acido formico, 

pK a = -log (1,8 x 10' 4 ) = 3,74 
Usando a equagao de Henderson-Hasselbalch, 
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pH = p K a - log 


[HCH0 2 ] 

[cho 2 -] 


3,74 


,0 ^ = 3 ' 74 


Portanto, o pH inicial do tampao e 3,74. A adigao de 0,10 mol de H + transformara 0,10 mol de 
CH0 2 em HCH0 2 : 



H + (aq) 

+ 

Cm 2 ~(aq) 


HCH0 2 (a^) 

Mol no infcio 

0,10 


1,00 


1,00 

Variagao 

- 0,10 


- 0,10 


+ 0,10 

Mols no final 

~0 


0,90 


1,10 


O novo pH sera: i ■ n 

pH = 3,74 - log^ = 3,65 


(b) Agua pura nao e tamponada porque no equilfbrio: 

H 2 O + H 3 O <->• \\},0 + (aq) + 0\\ (aq) 

Nao esta presente o par acido-base conjugada (H 2 0 e H 30 + ou H 2 0 e OH - ) em concentrates 
iguais. Portanto, a variagao do pH na agua pura e muito suscetfvel a adi§ao de acidos e bases. 
Quando e adicionado 0,10 mol de H + a 1 litro de H 2 0 (pH inicial = 7,00), a [H + ] resultante 
sera 0,10 mol/L porque nao ha base forte presente para remover uma quantidade apreciavel de 
H + . Assim, o pH passa a ser 1,00. Isto significa que o pH da agua nao tamponada mudou de 6 
unidades, enquanto no tampao da parte (a) houve mudanga de apenas 0,09 unidades. 

Problema Paralelo: Calcule a variagao no pH produzida pela adigao do dobro de OH - 
ou seja, 0,20 mol, a 1 litro do tampao acido formi co-formi ato descrito anteriormente. As 
concentragoes iniciais do acido formico HCH0 2 e do ion formiato CH0 2 sao ambas iguais a 
1,00 mol/L. Resposta: A variagao de pH e de 3,74 a 3,92, o que ainda nao e muito. 
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TAMPOES EM SISTEMAS BIOLOGICOS 

As velocidades de rea?oes bioqufmicas em plantas ou animais sao sensfveis a 
variagoes de pH, ou porque sao afetados equilfbrios criticos ou, mais freqlientemente, porque 
a velocidade de uma das etapas do mecanismo de reagao e muito alterada pela mudanga do 
pH do meio de rea§ao. Entretanto, estas variagoes de pH normalmente nao ocorrem em 
organismos sadios, porque seus fluidos intemos sao bem tamponados. Grandes varia?6es na 
comida, na bebida e na maneira de viver, embora produzam mudangas internas consideraveis 
no corpo, afetam muito pouco o pH do sangue. Ate a maioria das doengas provoca mudangas 
muito pequenas. 

O sangue humano e tamponado por uma serie de sistemas, incluindo: 

H 2 PO A ~(aq) <-+ HPO 4 2 ~(aq) + H + (aq) pK a =7,20 


E: 


H 2 C0 3 (ag) <-► HCOf(aq) + U + (aq) pK a = 6,38 

O sistema H 2 C0 3 - HC0 3 no sangue e especialmente interessante. Dioxido de 
carbono gasoso se dissolve na agua, e uma pequena porgao, aproximadamente 1%, se 
combina com a agua formando acido carbonico, H 2 C0 3 : 

C0 2 (a^) + H 2 0 ++ H 2 CO 3 (aq) 

H 2 C0 3 nao pode ser isolado puro, entretanto em solugao comporta-se como acido 
diprotico fraco. A perda do primeiro proton produz o ion hidrogenocarbonato HC0 3 “, 
geralmente chamado pelo seu nome comum, ion bicarbonato: 

H 2 CO 3 (aq) ++ H + (aq) + HC0 3 (a^) K, = 4,2 x 10' 7 

Mas o valor de K\ dado aqui (e normalmente dado) reflete a expressao da lei de agao 
das massas, na qual a concentragao total de C0 2 dissolvido, incluindo aquele que esta 
combinado sob forma de H 2 C0 3 , esta no denominador: 

[H + ][HC0 3 -] " 

[C0 2 + h 2 co 3 ] = Kl 
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Como a maior parte do CO 2 nao esta combinado sob forma de H 2 CO 3 , escreve-se 
normalmente: _ 

[H + ][HCOj] 

[co 2 ] = K ' 

E o equilfbrio como: 

C0 2 (aq) + H 2 0 ++ H + (aq) + HCOf(aq) 

Portanto, a adigao de CO 2 a agua produz uma solugao acida, e o CO 2 dissolvido mais o 
HC 03 - constituem um sistema tampao. As celulas do corpo humano produzem CO 2 , que se 
dissolve no sangue venoso retomando ao coragao e pulmoes. Nos pulmoes, parte do CO 2 e 
perdido por meio da exalagao e, assim, o pH aumenta um pouco. Na realidade, se nao 
houvesse outros sistemas tampoes no sangue, a mudanga de pH seria excessiva. Normalmente 
esta variagao e pequena. Perda excessiva de C0 2 do sangue pode ser produzida por 
hiperventilagao, respiragao rapida e profunda. Como a respiragao e estimulada pela presenga 
de CO 2 dissolvido no sangue, e possfvel segurarmos a respiragao por longos perfodos, mesmo 
ate o infcio do desfalecimento, devido a falta de oxigenio (aparentemente o acumulo de CO 2 e 
muito lento para forgar a respiragao). A hiperventilagao pode aumentar o pH do sangue de 
0,05 unidades, o suficiente para produzir,na melhor das hipoteses, tontura leve e, na pior, 
dores fortes no peito, semelhantes as de ataques cardfacos. O efeito inverso, a diminuigao do 
pH do sangue devido ao acumulo de CO 2 , ocorre as vezes em algumas formas de pneumonia, 
nas quais os pulmoes comegam a falhar. Esta condigao, chamada acidose, provoca serios 
disturbios no funcionamento de varios tecidos do corpo humano. 


Exemplo 15.21 O sangue humano tern um pH invariavelmente proximo de 7,4. 
Calcule a relagao [CO 2 J/LHCO 3 I no sangue que apresenta este pH. 

Solugao: Aplicando a equagao de Henderson-Hasselbalch, temos: 

[C0 2 ] 


Ou: 


pH = p K a - log 
[C0 2 ] 


log 


[HCO 3 1 


[HCO 3 -] 

= p Ka - pH 


= 6,38-7,4, ou -1,0 
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Tirando os antilogaritmos, obtemos: 


[C0 2 ] 

-= 0,1 

[HC 03 -] 


Como esta relagao nao e proxima da unidade, o sistema tampao CO 2 - HC0 3 “ sozinho 
nao seria bastante eficiente. Na realidade, acredita-se que a hemoglobina e a albumina sao os 
principals tampoes no sangue. 

Problema Paralelo: Calcule a relaqao [H 2 P0 4 “]/[HP0 4 2 1 no sangue a um pH de 7,4. 
Resposta: 0,6. 

15.7 EQUIUBRIOS AC1DO-BASE SIMULTANEOS 

Muitas vezes em soluqao aquosa ocorrem simultaneamente varios equilfbrios. 
Felizmente, devido ou a uma constante de equilfbrio alta ou a altas concentraqoes de uma 
certa especie, um dos equilfbrios geralmente predomina. Assim, em uma soluqao aquosa de 
acido acetico se estabelecem os seguintes equilfbrios: 

HC 2 H 3 0 2 (a^) <-► U + (aq) + C 2 n 3 0 2 ~(aq) K a = 1,8 x 10' 5 

H 2 0 <r+ H + (aq) + OH' (aq) K w = 1,0 x 10 14 

As condi§oes para ambos os equilfbrios sao satisfeitas simultaneamente, mas no 
calculo da concentraqao hidrogenionica geralmente apenas o primeiro equilfbrio precisa ser 
considerado, ja que o segundo contribui muito pouco para [H + ], 

MISTURAS DE ACIDOS FRACOS 

Em uma soluqao contendo dois acidos fracos, sera considerado como fonte primaria de 
ions hidrogenio o mais forte dos dois, a nao ser que as duas constantes de dissocia§ao sejam 
muito proximas. 

Exemplo 15.22 Calcule [H + ] em uma soluqao preparada pela adigao de soluqoes 0,10 
mol de HC 2 H 3 0 2 e HCN a agua suficiente para preparar 1,0 litro de soluqao. 

Solugao: Nesta soluqao os seguintes equilfbrios ocorrem simultaneamente: 
HC 2 H 3 0 2 (ag) ++ H + (aq) + C 2 H 3 0 2 '(a^) K a = 1,8 x 10‘ 5 

HCN(a^) ^ H + (aq) + CN^) K a = 40 x 10' 10 

H 2 0(a^) ++ H + (aq) + OH^) K w = 10 x 10' 14 
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As condigoes de equilfbrio para os tres devem ser satisfeitas simultaneamente, mas como o 
acido acetico e o mais forte, a contribuigao feita pelo HCN e H 2 O a concentragao 
hidrogenionica pode ser desprezada. Sexe igual ao numero de mols de HC 2 H 3 O 2 dissociado 
por litro, entao, no equilfbrio: 

[H + ] = x 

[c 2 n 3 o 2 i=x 

[HC 2 H 3 0 2 1=0,10-x: 

Substituindo na condigao de equilfbrio: 

[H + ][C 2 H 3 02] _ 

[HC 2 H 3 O 2 J ^- HC 2 H 3°2 


Obtemos: 


(*)(*) 
0.10 - A 


1,8 x 10' 5 


Que resolvemos da maneira usual: 

x = 1,3 x 10 ' 3 
[H + ] = 1,3 x 10 ' 3 mol/L 


Problema Paralelo: Calcule [CN ] na solugao descrita anteriormente (Exemplo 
15.22). Resposta: 3,1 x 10 ' 8 mol/L. 


Exemplo 15.23 Na solugao descrita no Exemplo 15.22, qual e a percentagem de ions 
hidrogenio produzida: (a) pela dissociagao de HCN? (b) pela dissociagao de H 2 0? 

Solugao: Embora no exemplo anterior consideremos que ions H + produzidos por HCN 
e H 2 0 sao desprezfveis em comparagao com aqueles produzidos por HC 2 H 3 0 2 , isto nao 
significa que admitamos que sejam iguais a zero. 

(a) Usando a dissociagao do HCN: 

HCN (aq) H + (aq) + CNA^) 

Considere y igual ao numero de mols de HCN dissociados por litro. Entao: 

y = [H + ] apenas da dissociagao de HCN 
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Mas [H + ] total e a soma da contribuigao de tres equilfbrios. Ignorando a contribuigao da agua, 
que deve ser muito pequena, podemos escrever que no equilfbrio: 


[H + ] = (1,3 x 10' 3 ) + y 
|CN - | = y 
[HCN] = 0,10 -y 


Como: 


[H + ][CN~] 

[HCN] 


^a,HCN 


Entao, substituindo, obtemos: 

[(1.3 x 10~ 3 )+y](y) = , 0 -io 

0,10 - y 

Podemos admitir que y « 0,10 e ate que y « 1,3 x 10' 3 , porque HCN e um acido muito fraco 
e sua dissociagao foi ainda mais contida pelo H + do HC 2 H 3 O 2 . Assim, temos: 

(1,3 x 10 )(y) w 4 0 x 10 -10 

0,10 

O que nos day ~ 3,1 x 10' 8 , e vemos que nossas suposigoes foram justificadas. Portanto: 

[H + ] do HCN apenas = 3,1 x 10 ' 8 mol/L 
A fragao de [H + ] fomecida pelo HCN e, portanto: 

[H + ] do HCN _ [H + l do HCN = 3,1 x IQ -8 = 24 x 1Q -5 
[H + ] total ~ [H + ] do HC 2 H 3 O 2 1,3 X 10 -3 

O que, multiplicado por 100, nos da a porcentagem de [H + ] proveniente da dissocia$ao apenas 
do HCN: 2,4 x 10‘ 3 %. 


(b) Podemos achar a contribui§ao feita pela dissocia?ao da agua para [H + ] da mesma maneira. 
Se considerarmos z igual ao numero de mols de H 2 O que se dissocia por litro, entao, como: 
H 2 0 <-► H \aq) + OH"(a^) 
z = [H + ] de H 2 0 apenas 

De maneira que o total [H + ] = (1,3 x 10' 3 ) + (3,1 x 10' 8 ) + z ~ (1,3 x 10' 3 ) + z. 

Agora, como: 

[OH - ] = z 
E: 

[H + ] [OH - ] = K w 
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Portanto: 


[(1,3 x 10' 3 ) + z](z) = 1,0 x 10' 14 
z = 7,7 x 10' 12 


[H + ) apenas de H 2 0 = 7,7 x 10' 12 mol/L 


Percentagem de [H + ) apenas de H 2 0: 


[H + J de H 2 0 
—— —— x 100 
[H + ] total 


_ 7,7 x 10~ 12 _ 

(1,3 x 10" 3 ) + (3,1 x 10“ 8 ) + (7,7 x 10 -12 ) 


x 100 = 5,9 x 10~ 7 % 


Problema Paralelo: Calcule [OH ] na solugao anterior. Resposta: 7,7 x 10' 12 mol/L. 


ACIDOS POLIPROTICOS 

Acidos poliproticos em solugao fornecem outra situagao na qual varias condigoes de 
equilfbrio sao satisfeitas simultaneamente. Mas, como no caso de misturas de acidos fracos de 
forgas bastante diferentes, normalmente predomina uma das dissociagoes. Isto pode ser 
julgado por meio da comparagao dos sucessivos valores de K a . Geralmente K\ sera 104 ou 
muitas vezes maior do que Ki e, nestas condigoes, o calculo pode ser tratado como no 
Exemplo 15.5. 


SAIS ACIDOS 

O termo sal acido 6 dado a um sal formado pela remogao de apenas parte dos protons 
de um acido poliprotico. NaHC0 3 , NaHS0 3 , NaHS0 4 , NaH 2 P0 4 e Na 2 HP0 4 sao exemplos 
destes sais. 
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NOTAS DE NOMENCLATURA 

Formula 

Nome sistematico (IUPAC) 

Nome comum (trivial) 

NaHC0 3 

NaHS0 3 

NaHS0 4 

NaH 2 S0 4 

Na 2 HS0 4 

Hidrogenocarbonato de sodio 

Hidrogenosulfito de sodio 

Hidrogenosulfato de sodio 

Dihidrogenofosfato de sodio 

Hidrogenofosfato de sodio 

Bicarbonato de sodio 

Bissulfito de sodio 

Bissulfato de sodio 

_ 


Uma situagao interessante ocorre quando um sal acido e dissolvido em agua: o anion 
pode tanto se dissociar como hidrolisar. No caso do hidrogenocarbonato (bicarbonato), as 
rea$oes sao: 

Dissociagao: HCO 3 ~(aq) <->■ U + (aq) + CO^'(aq) 

Hidrolise: HCO f(aq) + \\ 2 0(aq) H 2 C0 3 (aq) + OW(aq) 

(Aqui, H2CO3 representa o CO2 total dissolvido, como anteriormente; ver Segao 15.6.) 
A acidez ou basicidade destes sais depende dos valores relativos de K a (para a dissociagao) e 
K h (para a hidrolise). 

Do ponto de vista de Brosnsted-Lowry, o ion hidrogenocarbonato pode se comportar 
seja como acido, 


HC0 3 -(ag) + H 2 0 <r+ H 3 0 + (a^) + C0 3 2 - (ag) 

Seja como base, 

HC0 3 ' (aq) + H 2 0 H 2 C0 3 (aq) + OW(aq) 

Resolver problemas de solugoes contendo sais acidos pode ser um desafio, entretanto, 
existe um grande numero de programas de computador que auxiliam na resolugao de sistemas 
de equates simultaneas. Tambem e possivel usar o bom senso qufmico tomando o processo 
menos complicado e obtendo uma solugao aproximada, dependendo da concentragao, valores 
de K, pH etc. 
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RESUMO 

Este foi o primeiro de dois capftulos sobre equilfbrios ionicos em solugoes aquosas. 
Dissociagoes de acidos fracos podem ser descritas em termos das teorias de Arrhenius e ou 
Bronsted-Lowry. Em qualquer dos casos a condigao de equilfbrio e que a expressao da lei da 
agao das massas seja igual a constante de dissociagao K a . Quanto mais fraco um acido, menor 
sera sua constante de dissociagao. Acidos poliproticos tern mais de um proton disponfvel por 
molecula e, portanto, sofrem dissociagao em etapas, tendo cada etapa sua propria constante de 
dissociagao. 

A condigao de equilfbrio da dissociagao de um acido fraco pode ser usada para 
calcular as concentragoes das especies de soluto presentes em solugao destes acidos. Por meio 
destes calculos pode ser mostrado que a presenga de uma concentragao apreciavel de anion de 
um acido fraco em uma solugao reprime a dissociagao do acido. Esta e uma ilustragao do 
princfpio de Le Chatelier chamada efeito do ion comum. Calculos com acidos fracos tambem 
evidenciam que o grau de dissociagao de um acido fraco aumenta com a diminuigao da 
concentragao - outro efeito previsto pelo princfpio de Le Chatelier. 

Bases fracas se dissociam em agua da mesma maneira que acidos fracos, so que com 
um aumento da concentragao de ions hidroxido, em vez de com aumento da concentragao de 
ions hidrogenio (hidronio). Uma base fraca comum e importante e a amonia. Em sua solugao 
aquosa as especies moleculares nao-dissociadas foram formuladas como NH 3 ou como 
NH4OH, embora se acredite hoje que ambas sao formas excessivamente simplificadas. 
Entretanto, a formula NH3 e normalmente a preferida. 

Calculos de bases fracas se baseiam na igualdade entre a expressao da lei da agao das 
massas e a constante de dissociagao da base K b , no equilfbrio. Estes calculos sao semelhantes 
a calculos com acidos fracos. 

A agua sofre autodissociagao liberando pequena concentragao de ions hidrogenio 
hidratado e hidroxido. A expressao da lei da agao das massas para esta reagao e simplesmente 
[H + ][OHl ou [H 30 + ][ 0 H ] e no equilfbrio e igual a constante de dissociagao da agua K w , 
tambem chamada produto ionico da agua. Ela tern o valor 1,0 x 10' 14 a 25°C. A adigao de um 
acido perturba este equilfbrio de tal maneira que [H + ] > [OH - ] (a solugao e acida) e a adigao 
de uma base toma [OH - ] > [H + ] (a solugao e basica). Em uma solugao neutra, [H + ] = [OH - ]. 

O pH de uma solugao e definido como -log[H + ], A escala de pH fomece uma maneira 
conveniente de expressar a acidez ou basicidade de uma solugao que pode variar num 
intervalo de mais de 10 16 . 
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A hidrolise na linguagem de Arrhenius e descrita como sendo a reagao de um ion com 
agua para formar um acido ou base fraca e OH” ou H + , respectivamente. Quanto mais fraco o 
acido ou a base, maior sera a tendencia do ion sofrer hidrolise. Um anion hidrolisa recebendo 
um proton da agua. O ion OH” resultante toma a solugao basica. Um cation hidrolisa doando 
um proton ao seu solvente, muitas vezes de sua camada de moleculas de agua de hidratagao. 
Este proton e recebido pelo solvente agua e, assim, a solugao se toma acida. O equilfbrio de 
hidrolise pode ser tratado quantitativamente usando-se as constantes de hidrolise, K h . O valor 
de K h para uma certa hidrolise e calculado dividindo-se K w pelo valor da constante de 
dissociagao do eletrolito fraco formado na hidrolise. Na terminologia de Bronsted-Lowry esta 
relagao e K a Kb = K w , onde K a e Kb sao as constantes de "dissociagao" dos respectivos acido e 
base conjugados. 

Pode-se analisar acidos e bases em solugao por meio da titulagao. O ponto de 
equivalencia numa titulagao acido-base e normalmente salientado pela mudanga de coloragao 
de um indicador adicionado a solugao. Um grafico da variagao do pH com a adigao gradativa 
de um acido a uma base (ou vice-versa) e conhecido como curva de titulagao. O pH e a 
inclinagao da curva de titulagao no ponto de equivalencia dependem da forga do acido e da 
base, ou seja, de suas constantes de dissociagao. 

Um tampao e uma solugao que contem um acido e sua base conjugada em 
concentragoes aproximadamente iguais. O pH destas solugoes muda muito pouco em resposta 
a adigao de H + ou OH“; portanto, os tampoes sao usados quando se quer manter o pH da 
solugao dentro de certos limites. 

O ultimo topico deste capftulo foi o de equilfbrios simultaneos. Embora todas as 
condigoes de equilfbrio em um sistema complexo devam ser satisfeitas simultaneamente, 
muitas vezes e possfvel fazer algumas aproximagoes criteriosas que geralmente simplificam 
os calculos. 


PROBLEMAS 

Observagao: Suponha uma temperatura de 25 °C, a nao ser que outro valor seja 
especificado, e use os dados do Apendice H, quando necessario. 

* 15.1 Calcule o pH de uma solugao na qual a concentragao hidrogenionica e: 

(a) 1,0 mol/L 

(b) 4,6 x 10' 3 mol/L 
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(c) 6,0 x 10' 9 mol/L 

(d) 2,2 x 10' 12 mol/L. 

* 15.2 Determine a concentragao hidrogenionica em uma solugao que tern um pH de: 

(a) 2,22 

(b) 4,44 

(c) 6,66 

(d) 12,12. 

* 15.3 Calcule a concentragao de ions hidroxido em uma solugao que tern um pH de 

(a) 4,32 

(b) 6,54 

(c) 4,00 

(d) 3,21. 

* 15.4 Calcule o pOH de uma solugao que tern uma concentragao hidrogenionica de: 

(a) 2,1 x 10-2 mol/L 

(b) 5,6 x 10' 6 mol/L 

(c) 9,0 x 10' 10 mol/L 

(d) 3,9 x 10' 14 mol/L 

15.5 Calcule o pH de cada uma destas solugoes: 
a) 0,14 mol/L HC1 

(b) 3,4 x 10' 3 mol/L NaOH 

(c) 0,033 mol/L HN0 3 

(d) 0,065 mol/L Sr(OH) 2 . 

* 15.6 Quanto HC1 3,0 mol/L precisa ser adicionado a 1,000 litro de agua para se obter 
uma solugao cujo pH e 1,50? (Admita volumes aditivos.) 

15.7 Quanto NaOH 5,0 mol/L deve ser adicionado a 475 mL de agua para se obter 
uma solugao de pH 10,90?(Admita volumes aditivos.) 
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* 15.8 A 50°C o produto ionico da agua, K w ,€ 5,5 x 10' 14 .Qual e o pH de uma solugao 
neutra a 50°C? 

15.9 A constante de autodissociagao para amonia lfquida e 1,0 x 10 ' 33 a -33°C. Qual e 
o pH de uma solugao neutra em amonia lfquida nesta temperatura? 

Acidos Fracos 

* 15.10 Uma solugao obtida pela dissolugao de acido acetico em agua tern um pH de 
4,45. Qual e a concentragao de ions acetato nessa solugao? 

* 15.11 Uma solugao de acido acetico em agua tern uma concentragao de acetato de 
3,35 x 10 ' 3 mol/L. Qual e o pH da solugao? 

* 15.12 Em certa solugao a concentragao de equilfbrio de HC 2 H 3 O 2 e 0,25 mol/L e 
[C 2 H 3 O 2 ”] e 0,40 mol/L. Qual e o pH da solugao? 

* 15.13 Calcule a concentragao de ions acetato em uma solugao de pH 4,20 na qual 
[HC 2 H 3 O 2 ] = 0,20 mol/L. 

15.14 Determine o pH de cada uma das seguintes solugoes: 

(a) HC 2 H 3 0 2 4,9 x 10 1 mol/L 

(b) HOC10,80 mol/L 

(c) HCIO 2 0,20 mol/L. 

* 15.15 Calcular o pH de cada uma das seguintes solugoes: 

(a) HC 2 H 3 O 2 3,9 x 10 1 mol/L 

(b) HC 2 H 3 O 2 2,3 x 10 -4 mol/L 

15.16 Qual a percentagem de dissociagao em: 

(a) HC 2 H 3 O 2 0,25 mol/L 

(b) HC 2 H 3 O 2 0,025 mol/L 

(c) HC 2 H 3 O 2 0,0025 mol/L. 
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15.17 Calcule as concentragoes de todas as especies moleculares e ionicas dissolvidas 
nas seguintes solugoes: 

(a) HCN 1,5 mol/L 

(b) H 2 C0 3 1,5 mol/L. 

* 15.18 Suponha que 0,29 mol de um acido monoprotico desconhecido e dissolvido 
em agua suficiente para preparar 1,55 litros de solugao. Se o pH da solugao e 3,82, qual e a 
constante de dissociagao do acido? 

* 15.19 Igual numero de mols do acido fraco HA e do seu sal NaA sao dissolvidos em 
um copo de agua. Se o pH da solugao e 3,13, qual e o valor de K a ? 

Bases Fracas 

* 15.20 Prepara-se uma solugao dissolvendo-se NH 3 em agua. Se o pH da solugao e 
10,30, qual e a concentragao do ion NH 4 + ? 

* 15.21 Prepara-se 1,36 litros de uma solugao dissolvendo-se NH 3 em agua. O pH da 
solugao e 11,11. Quantos mols de NH 3 oram dissolvidos? 

15.22 Calcule [NH 4 + ] em uma solugao na qual [NH 3 ] = 6,9 x 10 ' 2 mol/L eopHe 9,00. 

* 15.23 Qual e o pH de cada uma das seguintes solugoes: 

(a) NH 3 0,22 mol/L 

(b) CH 3 NH 2 0,62mol/L 

15.24 Quantos mols de cloreto de amonio deveriam ser adicionados a 25,0 mL de NH 3 
0,20 mol/L para abaixar seu pH ate 8,50? (Admita que nao haja variagao de volumes.) 

Hidrolise 

15.25 Classifique cada uma das seguintes solugoes 1 mol/L conforme seu carater 
acido, basico ou neutro. Escreva uma ou mais equagoes justificando cada resposta: 

(a) NH 4 C1 (b) KCN 

(c) Na 2 S0 3 (d) NH 4 CN 

(e) KBr (f) KHS0 4 
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15.26 Para cada um dos seguintes pares diga qual solugao 1 mol/L seria mais basica e 


explique sua resposta: 

(a) NaC 2 H 3 0 2 ou NaCN 

(b) Na 2 S 04 ou Na 2 S0 3 

(c) Na 2 S0 4 ou NaHS0 4 

(d) H 2 S0 3 ou NaHS0 3 

(e) NH 4 CN ou NaCN 

* 15.27 Calcule o pH das seguintes solugoes: 

(a) NaC 2 H 3 0 2 0,25 mol/L 

(b) NaCN 0,45 mol/L 

(c) NH4C1 0,10 mol/L 

* 15.28 Determine o pH das seguintes solugoes: 

(a) Na 2 S0 3 0,15 mol/L 

(b) Na 3 P0 4 0,15 mol/L. 

15.29 Calcule a percentagem de hidrolise nas seguintes solugoes: 

(a) NaC 2 H 3 0 2 0,42 mol/L 

(b) NaCN 0,60 mol/L. 

15.30 O pH de uma solugao 1,0 mol/L de nitrito de sodio, NaN0 2 , e 8,65. Calcule K a 
para o acido nitroso, HN0 2 . 

* 15.31 O pH de uma solugao 1,0 mol/L de seleneto de sodio, Na 2 Se, e 12,51. Calcule 
K 2 para o acido selemdrico, H 2 Se. 

* 15.32 Calcule a concentragao de todas as especies moleculares e ionicas em uma 
solugao 0,31 mol/L de NH 4 C1. 

Titulagoes e Indicadores 

* 15.33 Qual sera o pH no ponto de equivalencia de uma titulagao na qual 35 mL de 
HN0 3 0,25 mol/L sao titulados com KOH 0,15 mol/L? 
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* 15.34 25,0 mL de HC 2 H 3 O 2 0,18 mol/L sao titulados com NaOH 0,20 mol/L. Qual e 
opH no ponto de equivalencia? 

15.35 35,0mL de NH 3 0,10 mol/L sao titulados com HNO 3 0,25 mol/L. Qual e o pH 
no ponto de equivalencia? 

* 15.36 25,0 mL de NH 3 0,22 mol/L sao titulados com HCI 0,24 mol/L. Qual e o pH 
no ponto de equivalencia? 

15.37 25,0 mL de H 2 SO 3 0,22 mol/L sao titulados com NaOH 0,20 mol/L. Qual e o 
pH em cada ponto de equivalencia? 

* 15.38 10,0 mL de HCI 0,10 mol/L sao titulados com NaOH 0,20 mol/L. Se for usada 
a fenolftalema como indicador, de quantos mililitros sera ultrapassado o ponto de 
equivalencia quando ocorrer a viragem do indicador no ponto final? Admita que o pH no 
ponto final acusado pelo indicador seja igual a pK^. 

15.39 10,0 mL de NaOH 0,10 mol/L sao titulados com HCI 0,10 mol/L. Calcule o pH 
da solugao depois da adigao de: 

(a) 1,0 mL do HCI 

(b) 5,0 mL do HCI 

(c) 9,0 mL do HCI 

(d) 9,9 mL do HCI 

(e) 10,0mL do HCI. 

* 15.40 10,0 mL de uma solugao 0,10 mol/L de NH 3 sao titulados com HCI 0,10 
mol/L. Calcule o pH da solugao depois da adigao de: 

(a) 1,0 mL do HCI 

(b) 5,0 mL do HCI 

(c) 9,0 mL do HCI 

(d) 9,9 mL do HCI 

(e) 10,0 mL do HCI 
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15.41 Construa um grafico de titulagao de 10,0 mL de HC 2 H 3 O 2 0,10 mol/L com 
NaOH 0,10 mol/L. Os pontos da curva serao dados pelo calculo do pH da solutjao apos a 
adi§ao de 1,0 mL de cada um, desde o infcio ate que o total de 20,0 mL de base tenha sido 
adicionado. 

* 15.42 Uma solugao de um acido fraco 0,25 mol/L e titulada com NaOH 0,25 mol/L. 
Quando metade da base necessaria para alcangar o ponto de equivalence tiver sido 
adicionada, o pH da solugao sera 4,41. Qual e a constante de dissociagao do acido? 

15.43 Escolha o indicador adequado para a titulagao de uma solugao 0,1 mol/L de cada 
um dos seguintes acidos com NaOH 0,1 mol/L: 

(a) aspartico (X 3 =2 x 10 ' 10 ), 

(b) barbiturico (K a =9,1 x 10' 5 ) 

(c) fenol (Ka = 1,0 x 10 ' 10 ) 

(d) oxalico (K 2 = 5,0 x 10' 5 ) 

(e) folico (K a = 5,5 x 10' 9 ). 

Tampoes 

* 15.44 Qual e o pH de cada um dos seguintes tampoes: 

(a) HC 2 H 3 O 2 0,4 mol/L + NaC 2 H 3 0 2 0,4 mol/L 

(b) NH 3 0,7 mol/L + NH 4 NO 3 0,7 mol/L 

(c) C0 2 0,1 mol/L + NaHC0 3 0,1 mol/L 

(d) NaHC0 3 0,1 mol/L + Na 2 C0 3 0,1 mol/L? 

15.45 A capacidade de um tampao 6 a sua habilidade de resistir a variagao de pH e 
expressa quanto de acido ou base pode ser adicionado a uma solugao antes de se produzir uma 
significativa varia§ao no pH. Para um dado sistema tamponado para um certo pH, o que 
determina sua capacidade de tamponamento? 

* 15.46 Quantos mols de NaC 2 H 3 02 deveriam ser adicionados a 275 mL de HC2H3O2 
0,20 mol/L para preparar um tampao com pH = 4,50? Suponha que nao haja varia?ao de 
volume. 
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15.47 Quantos mols de H + podem ser adicionados a 75 mL de um tampao que e 0,50 
mol/L em ambos, HC 2 H 3 O 2 e C 2 H 3 O 2 , antes que o pH da solugao se altere de uma unidade? 

15.48 Calcule o pH antes e depois da adigao de 0,010 mol de HC1 a 0,100 litro de: 

(a) agua pura 

(b) NaOH 0,10 mol/L 

(c) HC1 0,10 mol/L 

(d) HC 2 H 3 O 2 0,20 mol/L + NaC 2 H 3 0 2 0,20 mol/L 

(e) HC 2 H 3 O 2 1,00 mol/L + NaC 2 H 3 0 2 1,00 mol/L. 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

* 15.49 Suponha que 315 mL de solugao contenham 0,20 mol de HC 2 H 3 O 2 . 

(a) Qual e o pH da solugao? 

(b) Qual e o pH depois da adigao de 0,12 mol de NaC 2 H 3 02 ? (Suponha que nao houve 
variagao de volume.) 

(c) Qual e o pH se forem adicionados a solugao original 0,050 mol de NaOH? (Suponha que 
nao haja variagao de volume.) 

15.50 (a) Qual e o pH de uma solugao de NH 3 0,20 mol/L? 

(b) Qual sera o pH final se forem adicionados 0,020 mol de NH 4 C1 a 333 mL de uma solugao 
0,20 mol/L de NH 3 ? (Suponha que nao haja variagao de volume.) 

(c) Qual sera o pH final se forem adicionados 0,020 mol de HC1 a 333 mL de NH 3 0,20 
mol/L? (Suponha que nao haja variagao de volume.) 

15.51 Calcule o pH de uma solugao obtida pela mistura de volumes iguais de: 

(a) agua e HC10,020 mol/L 

(b) HC1 0,020 mol/L e NaOH 0,020 mol/L 

(c) HC1 0,020 mol/L e NaOH 0,040 mol/L 

(d) HCN 0,020 mol/L e NaOH 0,020 mol/L. 

15.52 Calcule o pH de uma solugao obtida pela mistura de 111 mL de HCN 0,50 
mol/L com 111 mL de: 

(a) agua (b) NaCN 0,50 mol/L (c) NaOH 0,25 mol/L 

(d) NaOH 0,50 mol/L (e) HC10,50 mol/L. 
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15.53 Coloque em ordem decrescente de concentragao: H + , HSO 3 , H 2 SO 3 , SO 3 2 e 
OH em solugao 1 mol/L de H 2 SO 3 . 

15.54 Coloque em ordem decrescente de concentragao: H + , HSO 3 -, H 2 SO 3 , S 03 2- , 
OH“, Na + em solugao 1 mol/L de Na 2 S 03 . 

15.55 Coloque em ordem decrescente de concentragao: H + , HS 03 - , S 03 2- , OH”, Na + , 
H 2 SO 3 em solugao 1 mol/L de NaHS 03 . 

15.56 Em uma solugao 0,1 mol/L de HC 2 H 3 O 2 qual percentagem dos ions hidrogenio 
presentes e proveniente da dissociagao da agua? 

* 15.57 Calcule [H + ], [H 2 P0 4 ~], [HP0 4 2 “] e [P0 4 3 ~] em uma solugao 1,0 mol/L de 

H 3 P0 4 . 


* 15.58 A constante de equilfbrio para a dissociagao de A10H 2+ em Al 3+ e OH e 7,1 x 
10 -10 . Calcule o pH de uma solugao 0,32 mol/L de AICI 3 . 

15.59 Deseja-se preparar 100,0 mL de um tampao que tenha um pH = 5,30.Suponha 
que sao disponrveis solugoes 0,10 mol/L de HC 2 H 3 O 2 e NaC 2 H 3 02 . Que volumes deveriam 
ser misturados, assumindo que os volumes sao aditivos? 

15.60 Em 1,0 litro de CO 2 0,10 mol/L: 

(a) qual e a [C0 3 2 ~] na solugao? 

(b) se for adicionado a solugao original 1,0 litro de NaOH 0,20 mol/L, qual sera a nova 
concentragao de C 03 2- ? 

(c) se for adicionado 0,50 litro de HC1 0,10 mol/L a solugao obtida em (b), qual sera a nova 
[C0 3 2- ]? (Admita volumes aditivos.) 

15.61 Calcule o pH de uma solugao 1,00 x 10 ' 7 mol/L de HC1. 
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Capitulo 16 

SOLUTES AQUOSAS: SOLUBILIDADE E EQUILIBRIO DOS 
IONS COMPLEXOS 


TO PI COS GERAIS 


16.1 A SOLUBILIDADE DE SOLIDOS IONICOS 
O produto de solubilidade 
O efeito do fon-comum 


16.2 REAgOES DE PRECIPITAgAO 
Prevendo a ocorrencia de precipitagao 


16.3 EQUILIBRIOS ENVOLVENDO IONS COMPLEXOS 
A dissociagao de ions complexos 
Calculos de dissociagao de ions complexos 
Anfoterismo de hidroxidos compostos 


16.4 EQUILIBRIOS SIMULTANEOS 
A precipitagao de sulfetos metalicos 
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Neste capftulo continuaremos nossos estudos de equilfbrio ionico em solu?oes 
aquosas. Estudaremos inicialmente os equilfbrios de solubilidade, que sao exemplos de 
equilfbrio heterogeneo, porque envolvem o equilfbrio de um solido com seus ions em solugao, 
em sistema de duas fases. Em seguida, consideraremos o equilfbrio (homogeneo) entre um fon 
complexo e seus produtos de dissociagao. Finalmente, abordaremos alguns sistemas nos quais 
interagem equilfbrios envoivendo solubilidade e outros, de tal maneira que varias condigoes 
de equilfbrio sao satisfeitas simultaneamente. 

16.1 A SOLUBILIDADE DE SOL1DOSIONICOS 

Quando um nao-eletrolito solido se dissolve em agua, a solugao resultante contem 
apenas um tipo de especie de soluto: moleculas neutras. Assim, uma solugao saturada de 
sacarose, C 12 H 22 O 11 , contem apenas moleculas de sacarose em equilfbrio com um excesso de 
soluto nao-dissolvido. 


C 12 H 22 O 11 O) <->• C 12 H 22 O 11 (aq) 

Entretanto, quando um eletrolito solido se dissolve, pelo menos dois tipos de 
partfculas (ions) sao liberados para a solugao e, na saturagao, o equilfbrio e mais complexo. 
Assim, em uma solugao saturada de NaCl, ions sodio e ions cloreto em solugao estao em 
equilfbrio com excesso de NaCl solido: 

NaCl(s) ++ Na + (aq) + CT(aq) 

O PRODUTO DE SOLUBILIDADE 

Considere um solido ionico, MA, pouco soluvel, formado de ions M + e A localizados 
em pontos no retfculo cristalino. Suponha que uma quantidade suficiente de MA seja 
dissolvida em agua para produzir uma solugao saturada contendo algum MA solido. 
Estabelece-se um equilibria de solubilidade que pode ser escrito: 

MA(s) M + (aq) + A~(aq) 

Para o qual a condigao de equilfbrio e: 

[M + ][A~] “ 

[MA] = K 
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Entretanto, esta expressao pode ser simplificada. Como vimos na Se§ao 14.4, a 
concentragao de uma substancia quando em fase solida pura e uma constante. Assim, a 
condigao de equilfbrio pode ser reescrita como: 


[M + ][A~] = K' [MA] 


Ou: 


[M + ][A _ ] = K p 


Onde K ps representa o produto dos dois termos constantes K' e [MA], A expressao da 
lei da a$ao das massas a esquerda, [M + ][A _ ], e chamada de produto ionico e a constante ou 
equilfbrio K ps e o produto solubilidade, ou constante do produto de solubilidade da substancia 
MA. No equilfbrio, o produto ionico e igual ao produto de solubilidade. 

Resumindo: Para uma solugao de MA dissolvida em agua: 

MA(s) M + (aq) + A ~(aq) 

O produto ionico e definido como: 


[M + ][A“] 


Se a solugao estiver saturada, isto e, se ela estiver no equilfbrio: 

MA(s) ++ M + (aq) + A~(aq) 

Entao o produto ionico sera igual a constante K ps , chamado produto de solubilidade. 
(Isto e, naturalmente, apenas o enunciado da condigao de equilfbrio). 

A forma do produto ionico depende da estequiometria da rea$ao. Assim, para: 

CaF 2 (s) <-► Ca 2+ (aq) + 2F(aq) 

A condigao de equilfbrio e: 
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E para: 


[Ca 2+ ][F“] 2 = K ps 


Ca 3 (P0 4 ) 2 (s) <-► 3Ca2 + + 2P0 4 3_ 
Condigao de equilfbrio e: 


[Ca 2+ ] 3 [P0 4 3 -] 2 = K ps 


Valores numericos de produtos de solubilidade podem ser calculados a partir de 
medidas de solubilidade, embora geralmente sejam usados metodos indiretos para substancias 
que apresentam solubilidade muito baixa. 


Exemplo 16.1 A solubilidade de sulfato de calcio em agua e 4,9 x 10 -3 mol L 1 a 
25°C. Calcule o valor de K ps para o CaS0 4 a esta temperatura. 

Solugao: O equilfbrio de solubilidade e: 

CaSO 4 0) <-> Ca 2+ (aq) + S0 4 2 ~(aq) 

E assim a condigao de equilfbrio e: 

[Ca 2+ ][S0 4 2 ~] = K ps 

Da equagao, podemos ver que quando 4,9 x 10' 3 mol de CaS0 4 se dissolvem para preparar 1 
litro de uma solugao saturada, as concentragoes ionicas resultantes sao: 

[Ca 2+ ] = 4,9 x 10' 3 mol L"' 


E: 


[S0 4 2- ] = 4,9 x 10' 3 mol L 1 


Portanto: 


[Ca +2 ][S0 4 “ 2 ] = (4,9 x 10' 3 )(4,9 x 10' 3 ) = 2,4 x 10' 5 
K ps para o CaS0 4 e 2,4 x 10' 5 a 25°C. 
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Problema Paralelo: A solubilidade de ZnS e 3,5 x 10' 12 mol L" 1 a 25°C. Calcule o 
valor de K ps para ZnS nessa temperatura. Resposta: 1,2 x 10' 23 . 


Exemplo 16.2 A solubilidade do cloreto de chumbo e 1,6 x 10' 2 mol L _1 a 25°C. Qual e 
o valor de K ps para PbCl 2 nessa temperatura? 

Solugao: O equilfbrio de solubilidade e: 

PbCl 2 0) <-+ Pb 2+ (aq) + 2 CT(aq) 

E desta forma no equilfbrio: 

K ps = [Pb 2 + ][Cn 2 

E avaliando ^como um problema de substituigao de concentragoes molares do lado direito. 
Quando 1,6 x 10' 2 mol de PbCl 2 se dissolvem por litro, o processo e: 

PbCl 2 (» —► Pb 2+ (aq) + 2C\~(aq) 

E as concentrates ionicas resultantes sao: 

[Pb 2+ ] = 1,6 x lO -2 mol L 1 
[Cll = 2(1,6 x 10' 2 ) = 3,2 x 10' 2 mol L 1 

Desta forma, substituindo na expressao de produto ionico, obtemos: 

^, = [Pb 2 + ][Cn 2 

= (1,6 x 10' 2 )(3,2 x 10' 2 ) 2 = 1,6 x 10' 5 


Problema Paralelo: A solubilidade do hidroxido de cobalto (III) Co(OH) 3 e 7,8 x 
10' 12 mol L 1 a 25°C. Calcule o valor de K ps para o composto nesta temperatura. Resposta: 1,0 
x 10" 43 . 


Valores de alguns produtos de solubilidade a 25°C sao dados na Tabela 16.1 (uma lista 
mais completa esta no Apendice H). Tais valores sao uteis para calcular solubilidades molares 
de substancias. 
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Exemplo 16.3 O produto de solubilidade do iodeto de prata, Agl, e 8,5 x 10' 17 a 25°C. 
Qual e a solubilidade do Agl em agua a esta temperatura? 

Solugao: Iodeto de prata se dissolve de acordo com a equa§ao: 

Agl(» Ag + (aq) + V(aq) 

Neste exemplo, os Ions Ag + e F estao presentes numa relagao 1:1, uma vez que a sua unica 
fonte e o Agl que se dissolveu. (Isto nao e sempre verdade; ver Exemplo 16.5.) Se x e igual ao 
numero de mols de Agl dissolvidos por litro (a solubilidade do Agl), entao: 

[Ag + ] = x 

m=x 


No equilfbrio: 


Substituindo, temos: 


[Ag + ]|T]=^ 


(x)(x) = 8,5 x 10' 17 

x = V 8,5 x ur 17 = 9,2 x 10 -9 


A solubilidade do Agl e 9,2 x 10' 9 mol L 1 a 25°C. 


Problema Paralelo: A 25°C o valor de K ps para o sulfeto de cobre (II) e 8 x 10' 37 . 
Qual e a solubilidade molar do CuS em agua nesta temperatura? Resposta: 9 x 10' 19 mol L 
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Tabela 16.1 Produtos de solubilidade (25°C). 


Composto 

K ps 

AgCl 

1,7 x 10 ‘ 10 

Ag 2 Cr0 4 

1,9 x 10 ' 12 

Ag 2 S 

5,5 x 10 ' 51 

Al(OH ) 3 

5 x 10 ' 33 

BaF 2 

1,7 x 10 ' 6 

BaS0 4 

1,5 x 10 ' 9 

CaF 2 

1,7 x 10 ' 10 

Ca(OH) 

1,3 x 10 ' 6 

CaS0 4 

2,4 x 10 ' 5 

Cu(OH) 2 

1,6 x 10' 19 

CuS 

8 x 10' 37 

Fe(OH) 

2 x 10' 15 

Mg(OH ) 2 

8,9 x 10 ' 12 

PbCl 2 

1,6 x 10' 5 

ZnS 

1,2 x 10' 23 


Exemplo 16.4 K ps para o fluoreto de estroncio a 25°C e 2,5 x 10" 9 . Calcule a 
solubilidade de SrF 2 em agua a esta temperatura. 

Solugao: o equilfbrio de solubilidade e: 

SrF 2 (.s’) <—> Sr 2+ (aq) + 2F~ (aq) 

Esta estequiometria indica que em solugao saturada de SrF 2 a [F“] e o dobro da [Sr 2+ ], Sexe 
igual ao numero de mols de SrF 2 dissolvidos por litro de solugao (a solubilidade), entao: 

[Sr 2+ ] = x 
[F l=2x 


No equilfbrio: 


[Sr 2+ ] [F - ] 2 = K ps 

x(2x) 2 = 2,5 x 1CT 9 
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4x 3 = 2,5 x 10' 5 
x = 8,5 x 10' 4 


A solubilidade do SrF 2 em agua e 8,5 x 10' 4 mol L 1 a 25°C. 

Problema Paralelo: O valor de K ps para o sulfato de prata e 1,6 x 10' 5 a 25°C. Calcule 
a solubilidade molar de Ag 2 S 04 em agua nessa temperatura. Resposta: 1,6 x 10 2 mol L 

O EFEITO DO ION COMUM 

Na Segao 15.1 mostramos que a dissociagao de um acido fraco, HA: 

HA(aq) <-► H + (aq) + A~(aq) 

E reprimida pela presenga de ion A“ adicional na solugao, o que e chamado efeito do 
ion comum. Este efeito e tambem responsavel pela redugao da solubilidade de um solido 
ionico provocada pela presenga de cations ou anions adicionais comuns aos do solido. 

No Exemplo 16.3 calculamos que a solubilidade do iodeto de prata, Agl, em agua a 
25°C e 9,2 x 10~ 9 mol L O princfpio de Le Chatelier preve que um aumento de [T] 
deslocara o equilfbrio: 


Agl(» ^ Ag + (aq) + T(aq) 

Para a esquerda, diminuindo [Ag + ], Assim, se dissolvermos Agl em uma solugao que 
ja contem algum F, o equilfbrio sera estabelecido a uma [Ag + ] menor. Portanto, a solubilidade 
do Agl e menor em solugao de Nal do que em agua pura. 

Exemplo 16.5 Calcular a solubilidade de Agl em uma solugao de Nal 0,10 mol L 1 a 
25°C. K ps para Agl e 8,5 x 10' 17 a 25°C. 

Solugao: Neste exemplo a relagao [Ag + ] para [r] ndo e 1:1 (como no Exemplo 16.3), 
devido aos ions I adicionados em solugao do Nal. Antes da dissolugao de qualquer Agl, [T] 
= 0,10 mol L (Lembre-se: Nal e um eletrolito forte.) ,ieo numero de mols de Agl que se 
dissolve por litro (a solubilidade). Entao, no equilfbrio: 

[Ag + ] = x 
[T] = 0,10 + x 
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As concentrates ionicas antes e depois da dissoluqao de Agl podem ser resumidas como: 


Agl(.v) < 

-> Ag \aq) 

+ Uaq) 

Concentra§ao antes da analise de Agl (mol L ') 

0 

0,10 

Yariagao (mol L ') 

+ X 

+ X 

Concentragao de equilfbrio (mol L“') 

+ X 

0,10+x 


Substituindo na condigao de equilfbrio: 

[Ag + ][I~] = K ps 

Obtemos: 

x(0,10 + x) = 8,5 x 10' 17 

Admitindo que x << 0,10, entao 0,10 + x ~ 0,10 e, assim: 

x(0,10) ~ 8,5 x 10' 17 
x~ 8,5 x 10' 16 

Este numero, evidentemente, e negligenciavel em compara§ao com 0,10 e, assim, nossa 
suposiqao foi justificada. Portanto, a solubilidade de Agl em, 0,10 mol L _1 de Nal e 8,5 x 10' 16 
mol L _1 a 25°C. 


Comentarios Adicionais 

Se compararmos os resultados dos Exemplos 16.3 e 16.5, podemos ver uma 
evidencia quantitativa da diminuigao da solubilidade devido ao efeito do ion comum. 


Exemplo 

Solvente 

Solubilidade de Agl (mol L 1 

16.3 

Agua 

9,2 x 10~ 9 

16.5 

0,10 mol L _1 de Nal 

8,5 x 10“ 16 


Problema Paralelo: A 25°C o valor de K ps para o sulfeto de cobre (II) e 8 x 10' 37 . 
Qual e a solubilidade molar de CuS na solugao nesta temperatura em que [S 2 J e 1 x 10' 10 mol 
L _1 ? Resposta: 8 x 10' 27 mol L" 1 . 
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Exemplo 16.6 Calcule a solubilidade do hidroxido de magnesio, Mg(OH) 2 , a 25°C 
em: (a) agua pura e (b) solugao tendo pH igual a 12,00 K ps do Mg(OH )2 e 8,9 x 10' 12 nesta 
temperatura. 

Solugao: 

(a) O equilfbrio de solubilidade neste caso e: 

Mg(OH) 2 (s) o Mg 2+ + 20H~ 

Sexeo numero de mols de Mg(OH )2 que se dissolvem por litro, entao: 

[Mg 2+ ] = x 
[OH] = 2x 

Mas e os ions OH - presentes devido a dissociagao da agua? A agua e um eletrolito tao fraco 
que admitiremos que [OH - ] proveniente de sua dissociagao e negligenciavel em comparagao 
com a [OH - ] proveniente do Mg(OH) 2 . No equilfbrio: 

[Mg 2+ ][OH - ] 2 = Kp S 


Substituindo, temos: 

x(2x) 2 = 8,9 x 10' 12 
4x 3 = 8,9 x 10' 12 


Solubilidade = x = 1,3 x 10' 4 mol L 1 


E quanto a nossa suposiqao de que a contribui§ao [OH ] obtida da dissociaqao de agua e 
desprezfvel? A concentraqao do fon hidroxido nesta solugao e: 

[OH - ] = 2x = 2(1,3 x 10' 4 ) = 2,6 x 10' 4 mol L 1 

Em agua pura, [OH - ] da autodissociagao: 

H 2 0 <-► H + (aq) + OH ~(aq) 

E apenas 1,0 x 10' 17 mol L -1 e nesta solugao [OH - ] de apenas esta autodissociagao e ainda 
menor, porque o equipamento foi deslocado para a esquerda pelos ions OH - de Mg(OH) 2 . 
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Portanto, neste caso estavamos seguros quando admitimos que a [OH ] da agua pode ser 
desprezada. 


( b ) Neste caso, [OH ] e alta no infcio (antes que qualquer Mg(OH) 2 tenha sido dissolvido). 
Como pH = 12,00: 


[H + ] = 1,0 x 10' 12 mol L _1 


E, assim, antes que qualquer Mg(OH) 2 tenha sido dissolvido: 

K 1,0 x ir 14 


[OH - ] 


[tt] 1,0 x ur u 


- 0,010 mol L 


Sexeo numero de mols deMg(OH) 2 que se dissolvempor litro, entao: 

Mg(OH) 2 <—>• Mg 2+ (a<?) + 

Concentragao no infcio(mol L -1 ) 0 

Variagao (mol L -1 ) + x 

Concentra§ao de equilfbrio (mol L 1 ) + x 


20H ~(aq) 
0,010 
+ 2x 
0,010 + 2x 


No equilfbrio: 


[Mg 2+ ] [OH‘] =K P 


Substituindo: 


x(0,010 + 2xf = 8,9 x 10' 12 


Admitindo que 2x « 0,010, podemos simplificar esta equagao: 

x(0,010) 2 ~ 8,9 x 10' 12 
jc ~ 8,9 x 10' 8 

Podemos ver que nossa suposigao foi valida a solubilidade de Mg(OH) 2 em uma solugao de 
pH = 12,00 e 8,9 x 10' 8 mol L 1 a 25°C. 
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Comentarios Adicionais 


O Exemplo 16.6 e outra demonstragao clara do efeito do ion comum. A presenga 
de OH“ adicional em solugao reduz bastante a solubilidade de Mg(OH) 2 . 


Exemplo 

Solvente 

Solubilidade de Agl (mol L 1 

16.6 (a) 

Agua 

1,3 x KF 4 

16.6 ( b) 

Solugao pH = 12,00 

8,9 x 10“ 8 


Problema Paralelo: Qual e a solubilidade molar do fluoreto de bario a 25°C em (a) 
agua pura, (b) 0,10 mol L 1 BaCl 2 ? K ps de BaF 2 nesta temperatura e 1,7 x 10 6 . Resposta: (a) 
7,5 x 10' 3 mol L \ (b) 2,1 x 10' 3 mol L *. 

16.2 REA£OES DE PRECIPITA^AO 

Agora, vamos analisar em detalhes o que ocorre com um ion de um sal insoluvel 
quando e adicionado a uma solugao contendo anions de sal. Considere novamente o equilfbrio 
de solubilidade para o iodeto de prata: 

Agl(» ^ Ag + (aq) + l~(aq) 

[A g + ][n =k ps 

Esta condigao e satisfeita no equilfbrio, o que significa em uma solugao saturada. Se a 
solugao for insaturada o produto ionico, [Ag + ][I“], e menor que K ps . Na condigao instavel de 
supersaturagao, [ Ag + ] [r] e maior que K ps . 

Suponha que temos uma solugao de iodeto de sodio, Nal 0,50 mol L 1 a qual 
adicionamos pequenas porgoes de AgNC >3 solido, pouco a pouco. A solugao de Nal contem 
ions Na + e F, porque Nal e um sal e, portanto, um forte eletrolito. O nitrato de prata, um sal e 
eletrolito forte, libera Ag + para a solugao: 

\ 

AgNO 3 0) —► Ag + {aq) + N0 3 “(a^) 
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A medida que adicionamos AgNC> 3 , [Ag + ] aumenta gradativamente, portanto, o valor 
numerico do produto ionico tambem aumenta, [Ag + ][T]. Nao ocorre nada visfvel ate que o 
valor do produto ionico alcance o do k ps . Neste ponto a proxima pequena porgao de AgNC >3 
adicionada provoca o infcio da precipitagao de Agl (e a sua saturagao nao ocorre): 

Ag + (ag) + r (aq) —►Agl (s) 

A adigao de mais Ag + causara mais precipitagao, o que diminui [F] de tal maneira que 
[Ag + ] [I ] permanega igual a K ps . 

Os resultados deste experimento sao resumidos na Tabela 16.2. [Ag + ] no infcio 
aumenta irregularmente com a adigao de diferentes porgoes de AgN 03 . Quando [Ag + ] alcanga 
1,7 x 10' 16 , o produto ionico e igual a K ps e, assim, a adigao de mais Ag+inicia a precipitagao, 
ja que o produto ionico nao pode exceder K ps (estamos admitindo que nao ocorre 
super saturagao). Aumento ainda maior de [Ag + ] diminui [r] por meio de precipitagao, de tal 
maneira que a condigao de equilfbrio: 

[Ag + ][F] = K ps 


E mantida. 

Tabela 16.2 Varia§ao das concentragoes ionicas durante a precipitagao de Agl (25°C). 


Condigao 

[Ag + ] mol L~ l 

[I ~] mol L~' 

Produto ionico 

[Ag + ][11 

K ps para Agl 

Insaturagao 

0 

0,50 

0 

< 8,5 x 10' 17 


1,0 x 10' 50 

0,50 

5,0 x 10' 51 

< 8,5 x 10' 17 


3,6 x 10' 38 

0,50 

1,8 x 10' 38 

< 8,5 x 10' 17 


6,4 x 10' 29 

0,50 

3,2 x 10' 29 

< 8,5 x 10' 17 


3,6 x 10' 19 

0,50 

1,6 x 10' 19 

< 8,5 x 10' 17 

Satura§ao 

1,7 x 10' 16 

0,50 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 

Saturagao 

e 1,8 x 10' 16 

0,47 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 

precipitagao 

2,0 x 10' 16 

0,43 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 


7,1 x 10' 16 

0,12 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 


4,3 x 10' 15 

0,02 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 


6,5 x 10' 12 

1,3 x 10“ 5 

8,5 x 10' 17 

= 8,5 x 10' 17 
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PREVENDOA OCORRENCIA DE PRECIPITAGAO 

Quando uma solugao de AgN0 3 e misturada com uma de Nal, nao havera formagao de 
precipitado, desde que o produto jonico permanega menor do que K ps . Entretanto, se o 
produto-ionico na mistura (calculado como se nao tivesse ocorrido precipitagao) exceder o 
K ps , entao a solugao estara em uma condigao supersaturada instavel e as precipitagoes irao 
ocorrer, geralmente imediatamente, ate as concentragoes de ambos os ions ficarem reduzidos 
a um ponto no qual o produto ionico seja igual a K ps . Todavia, para prever se o precipitado 
pode ou nao se formar, e necessario simplesmente calcular o valor que o produto ionico teria 
se nao ocorresse precipitagao e compara-lo com o produto de solubilidade. Naturalmente, a 
nao ser que seja formada uma solugao supersaturada, o produto ionico, na realidade, nunca 
tera chance de exceder o K ps . Para prever se uma precipitagao pode ou nao ocorrer, primeiro 
calculamos o valor que o produto ionico teria imediatamente logo apos a mistura, mas antes 
de qualquer possivel precipitado. Entao comparamos este resultado com o valor do produto 
da solubilidade. Se o produto ionico exceder o K ps , entao ocorrera precipitagao. (Se ocorrer 
supersaturagao, a previsao de ocorrencia de precipitagao podera ser retardada.) 

Exemplo 16.7 Havera formagao de precipitado se forem misturados 25,0 mL de Nal 
1,4 x 10' 9 mol L e 35,0 mL de AgN0 3 7,9 x 10' 7 mol L' 1 ? (K ps de Agl =8,5 x 10' 17 a 25°C.) 
Assuma que nao haja supersaturagao. 

Solugao: Na solugao original de Nal, [r = 1,4 x 10 9 mol L' 1 , e na solugao de AgN0 3 , 
[Ag + ] = 7,9 x 10' 7 mol L" 1 . Precisamos calcular estas concentragoes depois de feita a mistura, 
admitindo que nao ocorra precipitagao. Se os volumes sao aditivos, o que e sempre uma boa 
suposigao quando as solugoes sao diluidas, entao o volume da mistura final e 25,0 mL + 35,0 
mL ou 60 mL. Cada concentragao e, portanto, reduzida por diluigao quando as duas solugoes 
sao misturadas. Como o volume da solugao contendo iodeto aumenta de 25,0 para 60,0 mL, a 
concentragao final de iodeto (antes de qualquer possivel precipitagao) e: 

[r] = [LJ initial x (razao dos volumes) 

= 1,4 x 10 _9 molL _1 x = 5,8 x 10 -10 mol LT 1 

60,0 mL 

Assim, a concentragao final de prata (antes de uma possivel precipitagao) e: 

[Ag + ] = [Ag + ] i n i C i a i x (razao dos volumes) 

= 7,9 x 10" 7 mol L" 1 x ^ m , L = 4,6 x 10“ 7 mol L -1 
60,0 mL 
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Portanto, o produto ionico e: 


[Ag + ][H = (4,6 x 10' 7 )(5,8 x 10' 10 ) = 2,7 x 10' 16 
2,7 x 10' 16 > 8,5 x 10' 17 
Produto ionico > K ps 

Entao a precipita§ao do Agl ocorrera ate que o valor do produto ionico tenha sido diminufdo 
ao do produto de solubilidade. 


Problema Paralelo: o valor do produto de solubilidade do cloreto de chumbo, PbCli, 
e 1,6 x 10' 5 (a 25°C). Sao misturados 5,0 mL de 0,02 mol L 1 de Pb(N0 3 )2 com 25 mL de 
0,01 mol L 1 de HC1. Ocorrera precipitagao do PbCl 2 ? Assuma que nao ocorra supersatura§ao. 
Resposta: Nao. 


Exemplo 16.8 O produto de solubilidade do CaF 2 e 1,7 x 10' 10 e do CaC0 3 e 4,7 x 10' 9 
(ambos a 25°C.). Uma soluqao contem F~ e C0 3 2- em concentragoes 5,0 x 10' 5 mol L _1 . CaCl 2 
solido e adicionado lentamente. Que solido precipita primeiro: CaF 2 ou CaC0 3 ? 

Solugao: Precisamos determinar qual produto de solubilidade e ultrapassado primeiro 
quando [Ca 2+ ] aumenta ligeiramente. Simplesmente pelos valores de K ps poderiamos chegar a 
conclusao de que, como 1,7 x 10' 10 e menor que 4,7 x 10' 9 , o primeiro K ps a ser excedido sera 
o do CaF 2 e, portanto, precipitara primeiro. Mas este nao e o caso. Para CaF 2 precipitar: 

[Ca 2+ ][F“] 2 > 1,7 x 10' 10 


Ou: 


[Ca 2+ ] > 


1,7 x 1Q~ 10 
[ F ~] 2 


1,7 x 1Q~ 10 
(5 x 10" 5 ) 2 


= 6,8 x 10 2 mol L 1 


Para CaC0 3 ser precipitado: 


[Ca ][C0 3 ~] > 4,7 x 10 


[Ca 2+ ] > 4,7 - . 1Q 9 = 4,7 X I0 -^ = 9,4 x 10~ 5 mol L _1 
[C0 3 2 "] 5,0 x 10" 5 
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Em outras palavras, quando [Ca 2+ ] atinge o valor 9,4 x 10' 5 mol L \ o CaC 03 comega a 
precipitar. Neste ponto o K ps do CaF 2 ainda nao foi ultrapassado, portanto, esta substancia nao 
precipita. (O CaF 2 so comegara a precipitar depois de ter sido adicionada uma quantidade 
suficiente de CaCl 2 para aumentar [Ca 2+ ] para 6,8 x 10' 2 mol L '.) 

Problema Paralelo: O produto de solubilidade do BaS 04 e 1,5 x 10' 9 , e para o BaF2 e 
1,7 x 10' 6 (os dois a 25°C). Em uma solugao, [S0 4 ~ 2 ] = 5,0 x 10' 3 mol L" 1 e [F“] = 7,0 x 10' 2 
mol L _1 . Ba(N0 3 ) 2 solido lentamente adicionado a solugao. Qual substancia precipita 
primeiro? Resposta: BaS0 4 


16.3 EQUILIBRIOS ENVOLVENDO IONS COMPLEXOS 

Como foi dito na Segao 12.2, o termo ion complexo normalmente significa uma 
partfcula carregada composta de um ion central cercada por ions ou moleculas denominadas 
ligante. O numero de ligagoes formadas entre os ligantes e o ion central e chamado de numero 
de coordenagao ou ligantes do ion central no complexo. No Capftulo 22 estudaremos a 
estrutura geometrica e a ligagao nestes complexos. Consideraremos agora os processos de 
equilfbrios pelos quais tais complexos perdem seus ligantes, isto e, se dissociam em solugao. 

A DISSOCIA (74 O DE IONS COMPLEXOS 

Quando sulfato cuprico, CuS0 4 , e dissolvido em agua, o ion cuprico Cu 2+ se torna 
hidratado. Quatro moleculas de agua estao fortemente ligadas ao Cu 2+ ; podemos escrever o 
processo de hidratagao como: 

Cu 2+ (a^) + 4H 2 0 -► Cu(H 2 0) 4 2+ (a^) 

O ion cobre (II) hidratado e um Ion complexo e apresenta uma coloragao azul media. 
Agora, se adicionarmos um excesso de amonia, a solugao adquire uma cor azul muito escura. 
A nova coloragao indica a presenga de um novo Ion complexo, no qual moleculas de agua 
foram substitufdas por NH 3 como ligantes. A reagao simples pode ser escrita: 

Cu(H 2 0) 4 2+ (ag) + 4NH 3 (ag) -► Cu(NH 3 ) 4 2+ (a^) + 4H 2 0 
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Se adicionarmos NH 3 aquoso a uma solugao contendo Cu 2+ ,veremos a formagao de 
um precipitado de hidroxido de cobre (II) de coloragao azul-media: 

Cu(H 2 0) 4 2 + (ag) + 2NH 3 (ag) Cu(OH) 2 (s) + 2NH 4 + (a ? ) + 2H 2 0 

Isto ocorre devido a basicidade da amonia. Adi§oes posteriores de amonia farao o 
precipitado se redissolver, formando um Ion complexo cobre-amonia: 

Cu(OH) 2 (s) + 4NH 3 (ag) -► Cu(NH 3 ) 4 2 + (a ? ) + 20H ~(aq) 

O processo todo e representado pela equagao (precipitaqao seguida de forma§ao do 
Ion complexo de amonia): 

Cu(H 2 0) 4 2 + (ag) + 4NH 3 (ag) -► Cu(NH 3 ) 4 2 + (a^) + 4H 2 0 

Para simplificar, as hidratagdes da agua que circulam um Ion em soluqoes aquosas 
sao freqlientemente omitidas em suas formulas. Assim, em solu?oes aquosas, o ion de 
cobre (II) e normalmente escrito Cu 2+ . Entretanto, algumas vezes, essas moleculas de agua 
sao importantes e devem ser mostradas. 

Um Ion complexo como o Cu(NH 3 ) 4 2+ tern tendencia de trocar ligantes com o solvente 
por meio dos processos de equilfbrios em etapas. Assim, quando Cu(NH 3 ) 4 2+ esta em solu?ao, 
sao estabelecidas as seguintes seqiiencias de equilfbrio: 
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Cu(H 2 0)j(NHj) 2 2+ (aq) + H 2 0 = Cu(H,0),(NH,) 2t (aq) + NH 3 (aq) 
[Cu(H 2 0)j(NH 3 ) 2+ ] [NH 3 ] 

_~ [Cu(H 2 0) 2 (NH 3 )^]_ 


Cu(H 2 0) 3 (NH 3 ) 2+ (aq) -t- H 2 0 = Cu(H 2 0) 4 2+ (aq) +NH 3 (aq) 

[Cu(H 2 0) 4 2+ ][NH 3 1 
K * ~ [Cu(H 2 0) 3 (NH 3 ) 2+ ] 


Cada uma destas reagoes e uma reagao de troca, porque moleculas de NH 3 e H 2 0 
trocam de lugar. Na pratica, cada uma e chamada dissociagao porque, se as moleculas de H 2 0 
forem omitidas, cada equagao apresenta a perda de uma molecula de NH 3 pelo complexo 
(analogo a perda do ion de hidrogenio de um acido poliprotico fraco). Is to nos leva a seguinte 
equagao na condigao de equilfbrio: 


Cu(NH 3 ) 4 2 -(a<?) — Cu(NH 3 ) 3 2 +(^)+NH 3 (^) 
_ [Cu(NH 3 ) 3 2+ ][NH 3 ] 
_ K ' ~ [Cu(NH 3 ) 4 2+ ] 


Cu(NH 3 ) 3 2 +(a ? ) = Cu(NH 3 ) 2 2 *(o 9 )+NH 3 (a ? ) 

[Cu(NH 3 ) 2 2+ ][NH 3 ] 

Kj - ~ [Cu(NH 3 ), 2+ J 


Cu(NH 3 ) 2 2 -»(a ? ) = Cu(NH 3 ) 2 *(a ? ) + 

_ [Cu(NH 3 )^][NH 3 ] 
K3 “ [Cu(NH 3 ) 2 2+ ] 


Cu(NH 3 ) 2+ (a^) — Cu 2+ (aqr) + NH 3 (a</) 
_ [Cu 2+ ][NH 3 ] 

" [Cu(NH 3 ) 2+ ] 
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Multiplicando entre si as condigoes de equilfbrio das etapas de dissociagao, obtemos: 


[Cu 2t ][NH 3 ] 4 

K,K 2 K,K, = - \- 

1 2 3 4 [Cu(NH 3 ) 4 2+ ] 


O produto das constantes de dissociagao individuals e muitas vezes denominado 
constante de dissociagao global, K &]SS , do ion complexo. Temos, portanto, a condigao de 
equilfbrio: 


[Cu 2+ ][NH 3 ] 4 

[Cu(NH 3 ) 4 2+ ] 


Tabela 16.3 Constantes de dissociagao (instabilidade) global para alguns ions complexos (25°). 


ton 

Reagao Global 


Kdiss 

Ag(NH 3 ) 2 + 

Ag(NH 3 ) 2 + ^ 

Ag + + 2NH 3 

5,9 x 10'* 

Ag(S 2 0 3 ) 2 3 - 

Ag(S 2 0 3 ) 2 3_ 

Ag + + 2S 2 0 3 2 “ 

6 x 10' 14 

Co(NH 3 ) 6 3+ 

Co(NH 3 ) 6 3 " 

Co 2+ + 6NH 3 

6,3 x 10' 36 

Cu(NH 3 ) 4 2+ 

Cu(NH 3 ) 4 2 

Cu 2+ + 4NH 3 

1 x 10' 12 

Cu(CN) 4 2 “ 

Cu(CN) 4 2 “ 

Cu 2+ + 4CN” 

1 x 10' 25 

Fe(CN) 6 3 - 

Fe(CN) 6 3 - <-► 

Fe 3+ + 6ClSr 

1 x IQ' 42 


Comentarios Adicionais 

tfdiss e chamada constante de dissociagao global por ter sido escrita para um 
equilfbrio no qual todas as quatro moleculas de amonia liberam ions Cu2 + 
simultaneamente: 

Cu(NH 3 ) 4 2+ (ag) ++ Cu 2+ (aq) + 4NH 3 (a^) 

Lembre-se, entretanto, de que as quatro moleculas de NH 3 deixam o complexo 
separadamente. A "condigao de equilfbrio global" acima esta correta, mas a equagao 
combinada da qual parece derivar nao indica o correto equilfbrio estequiometrico 
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Constantes de dissociagao globais para alguns ions sao dadas na Tabela 16.3. Os 
valores destas constantes podem ser usados para estimar a estabilidade de complexos. 

(Constantes de dissociagao de ions complexos sao tambem chamadas constantes de instabilidade, porque quanto maior a 
constante, mais instavel e o complexo. Muitas vezes sao dadas em tabelas as recfprocas destas constantes. Elas correspondem 
a reagoes escritas de maneira inversa, isto e, como associagoes. Quando dadas desta maneira, estas constantes sao 
denominadas constantes de estabilidade ou constantes deformagao .) 

CALCULOS DE DISSOCIAGAO DE IONS COMPLEXOS 

E claro que, devido as dissociagoes serem em multiplas etapas, o calculo exato das 
concentragoes de todas as especies em solugoes de complexos como Cu(NH 3 ) 4 2+ e uma tarefa 
diffcil. Entretanto, em algumas situagoes, as concentragoes das especies dissolvidas mais 
importantes podem ser calculadas fazendo-se algumas suposigoes razoaveis: 

Exemplo 16.9 0,10 mol de sulfato cuprico, CuS0 4 , e adicionado a 1,0 litro de NH 3 2,0 
mol L Calcule a concentragao de Cu 2+ na solugao resultante, assumido volume constante. 

Solugao: A Tabela 16.3 indica que a constante de dissociagao para Cu(NH 3 ) 4 2+ e 1 x 
10' 12 e, como este e um valor baixo, conclufmos que este complexo sera formado: 

Cu 2+ (aq) + 4NH 3 (a^) —► Cu(NH 3 ) 4 2+ (a^) 

Sabemos, entretanto, que esta reagao nao e quantitativa e, portanto no equilfbrio havera uma 
pequena quantidade de Cu 2+ na solugao. Para calcular esta concentragao, executamos um 
experimento hipotetico. Primeiro admitimos que a reagao e quantitativa, consumindo todo 



Cu 2 \aq) 

+ 4NH 3 (ag) 

Cu(NH 3 ) 4 2+ (ag) 

Mols no infcio 

0,10 

2,0 

0 

Variagao 

-0,10 

-0,40 

+0,10 

Mols depois da reagao 

0 

1,6 

0,10 


Imaginemos agora que o Cu(NH 3 ) 4 2+ dissocia-se ligeiramente para fomecer um pouco de Cu 2+ 
para a solugao a fim de estabelecer o equilibrio final, x e igual ao numero de mols de ions 
Cu 2+ liberados para um litro de solugao. Como K diss 6 pequeno, sabemos que o complexo se 
dissocia muito pouco e que o numero de mols de Cu(NH 3 ) 4 2+ e de NH 3 sera essencialmente 
aquele de antes da dissociagao do complexo. Como o volume da solugao e 1,0 L, no 
equilfbrio: 
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[Cu(NH 3 ) 4 2+ ] ~ 0,10 mol L 1 
[NH 3 ] ~ 1,6 mol L 1 
[Cu 2+ ] =x 

A condi§ao de equilfbrio para a dissociagao e: 

[Cu 2+ ][NH 3 ] 4 
K ** ~ [Cu(NH 3 ) 4 24 1 

Substituindo, temos: 

* 1 x KT 10 (Ver Tabela 16.3) 
x = 2 x 10r 14 

Assim, a presenga de amonia reduziu a concentragao de Cu 2+ [na realidade Cu(NH 3 ) 4 2+ ], para 
[Cu 2+ ] = 2 x 10' 14 mol L \ 

Problema Paralelo: 2,0 mol de KCN sao adicionados a 1,0 L de 0,10 mol L 1 de 
FeCl 3 . Assumindo volume constante, e negligenciando a hidrolise do Fe 3+ e CN“, calcule 
[Fe 3+ ] na solugaoresultante. Resposta: 1 x 10" 44 mol L 


Comentarios Adicionais 

Provar que as suposi?6es acima sao validas nao e facil, porque a dissocia$ao ocorre 
em quatro passos. Desta forma, resolver um problema semelhante, no qual um grande 
excesso de NH 3 nao esteja presente, exige a solugao de varias equates simultaneas, o que, 
quando possfvel, leva muito tempo sem a ajuda de um computador. Ja existem programas 
para a solugao destes sistemas de equa§oes. 


ANFOTERISMO DE HIDROXIDOS COMPOSTOS 

Quando uma solugao de NaOH e adicionada a uma de ZnCh, forma-se um precipitado 
de hidroxido de zinco. A equagao simplificada pode ser escrita como: 

Zn 2 \aq) + 20H ~(aq) —► Zn(OH) 2 (.s’) 

O produto, hidroxido de zinco, se dissolvera com a adigao de excesso de base: 
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Zn(OH) 2 0) + OW(aq) 


Zn(OH) 3 -(a^) 


Ou de acido: 


Zn(OH) 2 (s) + H \aq) —► Zn(OH )\aq) + H 2 0 

O hidroxido de zinco e, portanto, capaz de agir tanto como um acido de Arrhenius 
(reagindo com OH) quanto como uma base de Arrhenius (reagindo com H + ). Estas 
substancias sao chamadas anfoteras. 

O comportamento anfotero de hidroxido de metais pode ser explicado em termos do 
equilfbrio envolvendo ions complexos. Acredita-se que, em todas as especies contendo zinco 
dadas anteriormente, o zinco tern um numero de coordenagao 4. Na realidade, Zn 2+ e 
Zn(H 2 0)4 2+ e Zn(OH) 3 e Zn(0H) 3 H 2 0 _ , por exemplo. O hidroxido de zinco pouco soluvel se 
dissolve em solugao acida porque reage com H + : 

Zn(0H) 2 (H 2 0) 2 (s) + H \aq) —► Zn(0H)(H 2 0) 3 + (a ? ) 

Onde o produto que contem o zinco na solugao e mais estavel do que o reagente, 
porque carrega uma carga eletrica, que e um ion. 

Hidroxido de zinco se dissolve em solugao basica pela mesma razao: quando OH” 
retira um proton de uma das moleculas de agua: 

Zn(0H) 2 (H 2 0) 2 (5)+ OH ~(aq) —► Zn(0H) 3 (H 2 0)“(^) + H 2 0 

Um anion e formado. 

O criterio experimental para o anfoterismo num composto hidroxido (algum grupo que 
contenha o grupo OH) e que eles sao soluveis em acidos e bases fortes. 

Hidroxidos podem ser acidos, basicos ou anfoteros. A diferenga depende das forgas 
relativas da ligagao entre o atomo central e o oxigenio e da ligagao entre o oxigenio e o 
hidrogenio. Se indicamos esquematicamente um composto hidroxido como sendo: 
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Entao, o comportamento acido pode ser descrito como a perda de um proton por um 
ligante agua para o ion hidroxido: 



O comportamento basico e descrito como o ganho de um proton por um grupo 
hidroxido. 



Na terminologia de Bronsted-Lowry, uma especie capaz tanto de doar ou aceitar 
protons e denominada anfiprotica. 

Para um hidroxi-composto poder agir como acido, a ligagao O—H deve ser fraca. Para 
que ele aja como base, a liga§ao O—H deve ser forte. O fato de que um ou outro ou ambos os 
fatos ocorrerem, depende, por sua vez, da capacidade do atomo central do complexo de atrair 
eletrons para si. Se ele tern forte tendencia de atrair eletrons, a ligagao O—H e enfraquecida e 
um proton e perdido, resultando um comportamento acido. Se, por outro lado, a capacidade 
do atomo central de atrair eletrons e fraca, os atomos de oxigenio podem se ligar a mais 
protons, resultando um comportamento basico. 
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A tendencia de um atomo em atrair eletrons e medida pela sua eletronegatividade. O 
composto hidroxi-composto de um metal altamente eletropositivo geralmente chamado 
hidroxido e, portanto, basico, enquanto aquele de um nao-metal altamente eletronegativo e 
acido. Assim, hidroxido de sodio (NaOH) e basico, mas o acido hipocloroso (ClOH, 
usualmente escrito HOC1) e acido. As equagoes para a dissociagao de Arrhenius destes 
hidroxi-compostos sao escritas: 

NaOH(s) —► Na(aq) + OH ~(aq) 

HOCl(ag) <-+ OCl“ (aq) + H + (aq) 

O hidroxido de zinco representa um caso intermediary, anfoterismo. 

16.4 EQUIUBRIOS SIMULTANEOS 

Equilfbrios acido-base, de solubilidade e de formagao de ions complexos podem 
competir simultaneamente por uma ou mais especies em solu?ao. Embora o calculo exato das 
concentragoes nestes sistemas possa envolver a resolugao de quatro, cinco, seis ou mais 
equagoes com muitas incognitas, e possfvel fazer simplificagoes. 

Exemplo 16.10 Uma solugao contem Cl“ 0,10 mol L 1 e CrtV - 1,0 x 10' 8 mol L 
AgN 03 solido e adicionado lentamente. Admitindo que o volume da solu?ao da solugao 
permanece constante, calcule: (a) [Ag + ] quando AgCl com eg a a precipitar; (b) [Ag + ] quando 
comega a precipitar Ag 2 Cr 04 ; (c) [Cl] quando comega a precipitar Ag 2 Cr 04 . (Valores de K ps 
sao dados na Tabela 16.1.) 

Solugao: (a) AgCl comegara primeiro a precipitar quando o produto ionico tomar-se 
igual ao valor do K ps . 


AgCl( 5 ) ^ Ag + (aq) + C\~(aq) 
[Ag + ][CE] = K ps 


[Cl] °’ 10 


1,7 x 10“ 9 mol L -1 


(b) Com a adigao de mais Ag + , [Ag + ] aumenta e [Cl - ] diminui com a precipitagao de AgCl na 
solugao. Finalmente, [Ag + ] fica suficientemente alta para que o produto de solubilidade do 
Ag 2 Cr 04 seja ultrapassado pelo seu produto ionico. 
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Ag 2 CrO 4 0) <->• 2Ag + (aq) + Cr0 4 2 (aq) 
[Ag + ] [Cr0 4 2- ] = K ps 


[Ag + ] 


J- J k- 

V [Cr0 4 2_ ] 

V I ,9 x 10~ 12 
1,0 x 10 -8 


1,4 x 10 2 mol L 1 


(c) Quando [Ag + ] tiver aumentado ate 1,4 x 10 ' 2 mol L [Cl ] sera diminufda ate: 

[C1-] = = 1,7 X 10 ^ = 1,2 x 10^ mol L _1 

[Ag + ] 1,4 x icr 2 


Problema Paralelo: Em 1,00 L de uma certa solugao, [F J = [S0 4 2 “J = 0,10 mol L 
Adiciona-se lentamente BaCb solido. Assumindo volume constante, calcule: (a) [Ba 2+ ] 
quando BaS0 4 comega a precipitar, (b) [Ba 2+ ] quando BaF 2 comega a precipitar, (c) [S0 4 2- ] 
quando BaF 2 come§a a precipitar. (Use os valores K ps da Tabela 16.1.). Resposta: (a) 1,5 x 
10 ' 8 mol L ', (b) 1,7 x \(f 4 mol L ', (c) 8,8 x 10 ‘ 6 mol L 


Exemplo 16.11 Se 0,050 mol de NH 3 e adicionado a 1,0 litro de MgCl 2 0,020 mol L '. 
quantos mols de NH 4 C1 devem ser adicionados na solugao para evitar a precipitagao de 
Mg(OH) 2 ? (Assuma volume constante.) 

Solugao: Mg(OH ) 2 precipitara se a [OH“] ficar suficientemente alta para ultrapassar o 
K ps . Pela dissociagao do NH 3 sao produzidos ions OH“, mas esta dissociagao pode ser 
reprimida pela adigao de NH 4 + a solugao. Inicialmente, devemos achar em que ponto o K ps 
para Mg(OH ) 2 e ultrapassado. 

Mg(OH) 2 (s) — Mg 2 + (a<jO + 20H ~(aq) 

[Mg 2 + ][OH -] 2 = K ps 


[OH - ] 


[OH - ] 


V [Mg 2+ ] 

= 2,1 x KT 5 mol L -1 

\ 0,020 
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Devemos adicionar NH 4 + suficiente para reprimir a dissocia?ao do NH 3 , de tal maneira que 
[OH“] nao ultrapasse o valor 2,1 x 10 " 5 mol L 

NH 3 (<a?) + H 2 0 NH 4 + (^) + OH ~{aq) 

[NH 4 + ][OH-] „ 

[NH 3 ] = K » 


Se [OH ] deve ser mantida abaixo de 2,1 x 10 ' 5 mol L ', entao [NH 4 + ] deve ser mantida 
acima: 


[NH 4 + ] 


[NH 3 )K b 
[OH*] 


(0,050)(1,8 x 10~ 5 ) 
2,1 x IQ " 5 


0,043 mol L " 1 


Assim, a adigao de pelo menos 0,043 mol de NH 4 C1 evitara a precipitagao do Mg(OH) 2 . 


Problema Paralelo: Deseja-se misturar volumes iguais de 0,20 mol L 1 CaCl 2 e 0,020 
mol L _1 NaF. Normalmente, o CaF 2 insoluvel precipitara. Qual devera ser a concentra§ao de 
[H + ] na solu?ao, para prevenir a precipitagao? (Assuma volumes aditivos. K ps para CaF 2 e 1,7 
x 10 ' 10 e K a para HF e 6,7 x 10' 4 .) Resposta: 0,46 mol L -1 . 


PR E Cl PITA (74 O DE SULFETOS METALICOS 

Uma das ilustragoes mais interessantes de equilfbrios simultaneos e encontrada na 
precipita§ao seletiva de sulfetos insoluveis em analise inorganica qualitativa. Sulfeto de cobre 
(II) (CuS; K ps = 8 x 10' 37 ) e sulfeto de zinco (ZnS; K ps = 1,2 x 10' 23 ) podem ser precipitados de 
uma solu§ao contendo Cu 2+ e Zn 2+ havendo S 2_ suficiente para que ambos os valores dos K ps 
sejam ultrapassados. Por meio do controle da concentra§ao do ion sulfeto, de tal maneira que 
apenas o K ps do CuS seja ultrapassado, mas nao o do ZnS, os ions Cu 2+ podem ser removidos 
deixando apenas ions Zn 2+ na solugao. 

Temos uma solugao 0,020 mol L 1 em Zn 2+ e em Cu 2+ . Para que o K ps de CuS seja 
ultrapassado: 
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CuS(s) ^ Cu 2+ (aq) + S 2 ~{aq) 
[Cu2+][S2-] = K ps 



8 x IQ-3? 
0,020 


K ps = 8 x 10- 37 


4 x 10- 35 mol L" 1 


Para que o K ps do ZnS seja ultrapassado: 

ZnSCs) = Zn 2 +(aq) + S 2 -(aq) K ps = 1,2 x 10“ 23 

[Zn 2+ ][S 2- ] = K ps 


[S 2 -] 


K ps 

[Zn 2+ ] 

1,2 x 10- 23 

0,020 


6,0 x 10 -22 mol L -1 


Se regularmos a concentra§ao de ions sulfeto de tal maneira que seja maior do que 4 x 
10' 35 mol L mas menor que 6,0 x 10' 23 mol L somente o CuS precipitara. Teoricamente, 
poderiamos fazer esta separa§ao adicionando suficientes ions sulfeto, do Na 2 S, por exemplo, 
para obter a [S 2 1 desejada na solugao, mas pense na impossibilidade pratica de medir uma 
quantidade tao pequena de mols de sulfeto de sodio. (Por curiosidade, calcule o numero de ions sulfeto que 
estao presentes em um litro de solugao de 4 x 10‘ 35 mol L Felizmente, existe uma maneira mais facil. 
Podemos regular a concentragao de ions sulfeto em solugao, indiretamente, usando a 
dissociagao do acido fraco H 2 S. 

Sulfeto de hidrogenio, ou acido sulffdrico, e um acido diprotico fraco. 

H 2 S(a^) ++ H + (aq) + HS ~(aq) K\ = 1,1 x 10' 7 
HS'(a^) <-+ H + (aq) + S 2 ~(aq) K 2 =1,0 x 10' 14 

E evidente destas equagoes que um aumento da [H + ] deslocara ambos os equilfbrios 
para a esquerda, reduzindo [S 2 “J. Abaixando [H + ], aumentara [S 2 “J. Portanto, podemos regular 
[S 2 “] meramente ajustando o pH da solugao, o que e muito mais facil do que ajustar [S 2 1 
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diretamente. H 2 S e adicionado, resultando numa saturagao da solugao; a temperatura e pressao 
normais, isso significa que [H 2 S] e aproximadamente igual a 0,10 mol L 

Exemplo 16.12 Uma solugao contem Cu 2+ e Zn 2+ em concentragao 0,020 mol L _1 , 
Deseja-se separar os dois ajustando o pH e em seguida saturando a solugao com H 2 S de tal 
maneira que apenas o CuS precipite. Calcule: (a) o pH mais baixo que poderia ser usado para 
precipitar CuS e (b) o pH mais alto que poderia ser usado sem que haja precipitagao de ZnS. 
(Admita uma solugao saturada de H 2 S 0,10 mol L '.) 

Solugao: (a) No equilfbrio: 

[H + ][HS-] 

[H 2 S] k> 

E: 

[H + ][S 2 -] 

- = K 2 

[HS-] 


Multiplicando estas igualdades entre si, temos: 


[H*][HS-] 

[H 2 S] 


[H + )[S 2 -] 

X - 

[HS-] 


= K,K 2 


[H+l^S 2 -] 

[H 2 S] " K ' Kl 


Como [H 2 S] em uma solugao saturada e 0,10 mol L 


Ou: 


[H + ] 2 [S 2 1 = [H 2 S]/C,/C 2 

= (0,10)(1,1 X 10' 7 )(1,0 X 10' 14 ) = 1,1 X 10' 22 


[H + ] 


. 1 1,1 x 10~ 22 
V [S 2 -] 
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Ja salientamos que para precipitar o CuS em uma solugao Cu 2+ 0,020 mol L [S 2 ] deve 
ultrapassar o valor 4 x 10' 35 mol I7 l . Isto significa que [H + ] nao deve ser mais alta do que: 


[H + ] = a/- 1 * 10 Ip ~ = 2 x 10 6 mol L" 1 
V 4 x 10" 35 

Em outras palavras, o pH nao deve ser mais baixo do que: 

pH = -log(2 x 10 6 ) = -6,3 

Uma solugao tao acida nao pode ser preparada, e assim conclufmos que CuS e tao insoluvel 
que a concentragao do ion sulfeto sempre sera suficientemente alta para precipitar CuS, por 
mais baixo que seja o pH. 

(, b ) Para que nao haja precipita§ao de ZnS, a concentragao do ion sulfeto deve ser mantida 
abaixo de 6,0 x 10' 22 mol L como calculamos anteriormente. Precisamos encontrar quao 
alta deve ser a [H + ] para manter [S 2 ] abaixo deste valor. Desta relagao: 

Para termos agora a concentragao maxima de ion hidrogenio permitida: 

\H*] = a/ 1,1 X 1(r ^ ~ = 0,43 molL -1 
\ 6,0 x 10" 22 


Isto corresponde a um pH de -log 0,43 = 0,37. 

Resumindo, qualquer pH menor que 0,37 permitira a precipitagao de CuS, mas impedira a 
precipita§ao de ZnS em uma solugao saturada de H 2 S. 


Problema Paralelo: Calcule o pH mmimo no qual CoS (K ps = 5,0 x 10' 22 )podera 
precipitar de uma solugao saturada de H 2 S no qual [Co 2+ ] e 0,020 mol L' 1 . Resposta: 1,18. 


210 



Comentarios Adicionais 

Observe a relagao: 



Ela e util para o calculo de uma das tres concentrates da esquerda, se duas delas 
forem dadas, conhecendo-se os valores de K\ e K 2 . Entretanto, isto e perigoso. Esta relagao 
parece ser o enunciado da condigao de equilfbrio para: 

H 2 S(a<?) <-► 2H + (aq)+ S 2 ~(aq) 

E a dificuldade aqui e que, se voce fizer usa da estequiometria mostrada na equagao, 
encontrara, provavelmente, conclusoes erradas. Voce deve, por exemplo, concluir que [H + ] e 
duas vezes [S 2 ~] na solugao de sulfeto de hidrogenio dissolvida em agua. Na verdade, a 
relagao de [H + ] para [S 2_ ] e muitas vezes maior do que aquela. (Prova-se, usando K\ e K 2 
separadamente para calcular [H + ] e [S 2- ] em uma solugao 0,10 mol L 1 de H 2 S.) Tambem a 
equa§ao parece indicar que em tal solugao a [S 2 “J iguala-se ao decrescimo na [H 2 S] devido a 
dissocia?ao, que tambem e incorreta. A estequiometria 1:2:1 mostrada pela equagao sera 
valida se uma molecula de H 2 S liberar seus 2 ions de hidrogenio simultaneamente. Entretanto, 
isto ocorre seqliencialmente: 

H 2 S(a^) ++ H + (aq) + HS ~(aq) K ] = 1,1 x 10' 7 

HS“(a^) ++ H + (aq) + S 2 ~(aq) K 2 = 1,0 x 10 14 

A estequiometria mostrada na equagao: 

H 2 S(a^) ++ m + (aq)+ S 2 '(aq) 

Esta incorreta porque a equagao e a soma de duas outras e nao representa um processo 
simples. Quando se somar duas equagoes de equilfbrio, o resultado podera mostrar uma 
estequiometria incorreta. 

Sempre que precisar, use a relagao: 



Mas nao use a estequiometria errada que a equagao de pseudo-equilfbrio acima supoe. 
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RESUMO 

Neste capftulo estudamos equilfbrios entre eletrolitos "insoluveis" (ligeiramente 
soluveis) e seus ions em solugao. Estes equilfbrios de solubilidade sao heterogeneos e, assim, 
a concentragao do excesso de solido nao aparece na expressao da lei da agao das massas. A 
constante de equilfbrio nestes casos e chamada produto de solubilidade. Um dos seus usos e 
prever se havera ou nao precipitagao em uma mistura de solugoes. Se o produto de 
solubilidade de um composto e ultrapassado pelo seu produto ionico em solugao, que e a 
expressao da agao das massas para a reagao de dissolugao, ocorrera precipitagao. 

O segundo tipo de equilfbrio descrito neste capftulo e o equilfbrio de forts complexos. 
Os calculos baseados em tais equilfbrios sao muitas vezes matematicamente complicados, 
mas a presenga de um grande excesso de um dos componentes simplifica bastante o 
problema. 

Foi apresentada uma breve discussao sobre o comportamento anfoterico de hidroxidos. 
O comportamento acido-base destes compostos pode ser relacionado com a 
eletronegatividade do atomo central do complexo. 

O capftulo e conclufdo com varios exemplos de equilfbrios simultaneos, equilfbrios 
que competem simultaneamente por uma ou mais especies de soluto. 


PROBLEMAS 

Nota: Assumir 25° C. Use dados do Apendice H quando necessario. 

Equilfbrio de Solubilidade 

* 16.1 Em uma solugao saturada de BaCr0 4 , [Ba 2+ ] = 9,2 x 1CT 6 mol L Calcule o 
produto de solubilidade do BaCr0 4 . 

16.2 Adiciona-se brometo de prata (AgBr) solido a uma solugao de NaBr 0,10 mol L 1 
ate satura-la. [Ag + ] neste ponto e 5,0 x 10 -12 . Calcule o K ps do AgBr. 

* 16.3Em uma solugao saturada de fluoreto de magnesio, MgF 2 , em agua, [Mg 2+ ] = 
2,7 x 10' 3 mol L Qual o K ps do MgF 2 ? 

16.4 A solubilidade do fluoreto de bario, BaF 2 , em NaF 0,10 mol L~ l e 1,7 x 10” 4 mol 
L _1 . Calcule o K ps do BaF 2 . 
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16.5 A solubilidade do cianeto de prata, AgCN, em agua e 1,3 x 10' 7 mol L Qual e o 
K ps do AgCN? 

* 16.6 A solubilidade do iodato de chumbo, Pb(IC> 3 ) 2 , em agua e 3,1 x 10' 5 mol L' 1 . 
Qual e o K ps deste composto? 

* 16.7 A solubilidade do hidroxido de manganes (II) Mn(OH) 2 , em uma solugao de pH 
= 12,50 e 2,0 x 10' 10 mol L' 1 . Calcule o K ps para o Mn(OH) 2 . 

16.8 Qual e a solubilidade do hidroxido cuprico, Cu(OH) 2 , em agua pura? 

16.9 Qual e a solubilidade do Cu(OH) 2 em uma solugao de pH = 10,80? 

16.10 Qual e a concentragao de Ions sulfato em uma solugao saturada de BaS 04 ? 

* 16.11 Qual e a concentragao de Ions prata em uma solugao saturada de Ag 2 Cr0 4 ? 

* 16.12 O K ps do brometo de chumbo, PbBr 2 , e 4,0 x 10' 5 . Qual e a concentragao 
minima de Ions brometo necessaria para precipitar PbBr 2 de uma solu?ao 0,080 mol L 1 de 
Pb(N0 3 ) 2 ? 

16.13 Volumes iguais de solu?6es 2,0 x 10' 5 mol L 1 de HC1 e AgNC >3 sao misturados. 
AgCl precipitara? 

Equilfbrios de Ions Complexos 

* 16.14 Suponha que 0,10 mol AgN0 3 e 1,0 mol de NH 3 sejam dissolvidos em agua 
suficiente para preparar 1,0 L de solu?ao. Calcule [Ag + ] na solu§ao. 

16.15 0,10 mol de ferricianeto de potassio, K 3 Fe(CN)6, e 0,10 mol de cianeto de 
potassio sao dissolvidos em agua suficiente para preparar 255 mL de solugao. Calcule a 
concentragao de Fe 3+ na solugao resultante (ignorar todas as hidrolises). 
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* 16.16 Qual deveria ser a concentragao de amonia em uma solugao para abaixar [Ag + ] 
de uma solugao de AgN 03 0,10 mol L” 1 ? Admita que nao haja variagao de volume com a 
adigao de NH 3 . 

Equilibrios Simultaneos 

16.17 Sulfeto de cadmio (CdS; K ps = 1,0 x 10" 28 ) precipitara, se forem adicionados 1,5 
x 10' 2 mols de CdCl 2 a 575 mL de solugao de H 2 S saturada? (Ignore a hidrolise do Cd 2+ .) 

16.18 Uma solugao de SnCl 2 5,0 x 10' 3 mol L 1 tamponada, em pH 2,0, e saturada com 
H 2 S. O SnS precipitara? (K ps para o SnS e 1 x 10' 26 .) 

* 16.19 Qual e o pH mais baixo no qual Co 2+ 0,20 mol L 1 pode ser precipitado como 
CoS (K ps = 5,0 x 10' 22 ) de uma solugao saturada de H 2 S (0,10 mol L -1 )? 

16.20 0,10 mol de AgCl se dissolvera em 0,10 L de tiossulfato de sodio (Na 2 S 2 0 3 ) 4,0 
mol L -1 ? 

16.21 Uma solugao e preparada pela mistura de 125 mL de NaF 0,40 mol L 1 e 365 
mL de Na 2 S 04 0,40 mol L Em seguida adiciona-se lentamente BaCl 2 solido a esta solugao. 

(a) Calcule [Ba 2+ ] quando o BaSC >4 comega a precipitar. 

(b) Calcule [Ba 2+ ] quando o BaF 2 com eg a a precipitar. 

(c) Calcule [SO4 2 '] quando o BaF 2 comega a precipitar. 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

16.22 Calcule a solubilidade do sulfeto de zinco, ZnS,em agua pura (ignore a 
hidrolise). 

16.23 Calcule a solubilidade do ZnS em ZnCl 2 0,25 mol F 1 (ignore a hidrolise). 

16.24 O ion mercuroso e Hg 2 2+ . Calcule sua concentragao em uma solugao de cloreto 
mercuroso, Hg 2 Cl 2 . (K ps do Hg 2 Cl 2 e 1,1 x 10 18 .) 

* 16.25 Qual e a concentragao minima de ions sulfato necessaria para iniciar a 
precipitagao de sulfato de calcio, CaS 04 , de uma solugao de CaCl 2 0,50 mol L '? 
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16.26 25,0 mL de Ba(N 03)2 1,8 x 10 ' 2 mol L 1 sao misturados com 35,0 mL de NaF 
3,0 x 10 ' 2 mol L BaF 2 precipitara? 

16.27 Adiciona-se lentamente NaF 0,10 mol L 1 a uma solugao que contem Ba 2+ e 
Ca 2+ cujas concentragoes sao 1,0 x 10 ' 4 mol L Que substantia precipita primeiro? 

* 16.28 Uma solugao e 1,0 x 10 ' 5 mol L _1 em S 04 2- e contem alguns ions F . Quando 
BaCl 2 solido e adicionado, formam-se simultaneamente BaF 2 e BaS 04 . Qual e a concentragao 
de ions fluoreto antes da precipitagao? 

16.29 E possivel precipitar CaS 04 de uma solugao 1,0 x 10 ' 4 mol L 1 de Na 2 S 04 pela 
adigao de CaCl 2 0,020 mol L -1 ? 

16.30 Em uma solugao preparada pela adigao de CUSO 4 e NH 3 em agua suficiente para 
preparar 1,0 L, [NH 3 ] e 2,0 mol L -1 e [Cu 2+ ] e 5,0 x 10 ' 15 mol L -1 . Quantos mols de CUSO 4 
foram adicionados a solugao? 

16.31 Na 3 C0 3 solido e lentamente adicionado a uma solu?ao de MgCE 1,0 x 10 ' 3 mol 
L _1 . Qual precipita primeiro: MgC0 3 ou Mg(OH) 2 ? (K ps do MgC0 3 e 2,1 x 10 ' 5 e do 
Mg(OH ) 2 e 8,9 x 10' 12 ) 

16.32 NH 3 e lentamente adicionado a uma solugao 1,0 mol L _1 de Ca(N 0 3 ) 2 , sem 
mudan§a de volume. Calcule [NH 3 ] quando com eg a a precipitagao. 

16.33 Numa solugao em que [Pb 2+ ] = 0,10 mol L _1 e [NH 3 ] = 1,0 x 10 “ 2 mol L Qual 
e a minima [NH 4 + ] necessaria para evitar a precipitagao do Pb(OH) 2 ? 
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Capitulo 17 

TERMODINAMICA QUIMICA 

TOPICOS GERAIS 

17.1 A PRIMEIRA LEI: UMA RECONS IDERAg AO 
O calor e o trabalho 

O trabalho de expansao 
A energia e a entalpia 

17.2 A SEGUNDA LEI 
Transforma§ao espontanea 
Probabilidade e desordem 
Probabilidade, entropia e a segunda lei 

17.3 A ENERGIA LIVRE DE GIBBS E A TRANSFORMAgAO ESPONTANEA 

17.4 AS VARIANCES DE ENTROPIA E ENERGIA LIVRE DE GIBBS 
A entropia e as mudangas de fase 

A terceira lei e as entropias absolutas 
Variagoes de entropia em reagoes qufmicas 
As energias livres de Gibbs - padrao de formagao 
As energias livres de Gibbs de reagoes 


17.5 A TERMODINAMICA E O EQUILIBRIO 
A energia livre de Gibbs, o equilfbrio e o vale de Gibbs 
As variagoes da energia livre de Gibbs e as constantes de equilfbrio 
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Em todos os dias de nossas vidas observamos muitas transformagdes que, uma vez 
iniciadas, procedem "naturalmente" ou "por si mesmas", sem qualquer ajuda exterior. Por 
exemplo, uma vez dada cotovelada em um livro que se encontra na beirada de uma mesa, este 
cai. Tambem podemos imaginar muitos processos que "nao sao naturals": a estes 
correspondent transformagdes que as experiences mostram nao ocorrer, pelo menos sem uma 
intervengao ou ajuda externa de alguma especie. Pode-se prever, por exemplo, que e 
impossfvel um livro erguer-se do solo para a mesa, sem nenhuma ajuda. As transformagdes 
naturais, ou seja, transformagoes que podem ocorrer, sao chamadas transformagdes 
espontaneas. Escrito de uma forma quase-qufmica: 

livro na m esa ~^ livro no SO io (espontanea) 

O contrario, isto e, transformagoes que nao podem ocorrer sem um auxflio exterior, 
sao chamadas transformagdes nao-espontaneas. Por exemplo: 

livro no solo — ► livro na mesa (nao-espontanea) 

O estudo da diferenga entre as transformagdes espontaneas e nao-espontaneas e uma 
parte da disciplina conhecida como termodinamica, definida como o estudo das alteragoes ou 
transformagdes de energia que acompanham as transformagdes fisicas e quimicas da 
materia. Aplicada a qufmica, a termodinamica fomece muitos meios para prever se uma 
transformagao qufmica tern possibilidade de ocorrer ou nao, isto e, se uma reagao e 
espontanea ou nao, sob um dado conjunto de condigoes. Por exemplo, por intermedio da 
termodinamica nos somos capazes de prever que a 25 °C e 1 atm o sodio metalico reage com o 
gas cloro formando cloreto de sodio: 

2Na(.s’) + Cl 2 (g) —► 2NaCl(,s’) (espontanea) 

Esta previsao e realmente verificada pela observagao, pois, se expusermos um pedago 
de sodio metalico ao gas cloro, forma-se cloreto de sodio espontaneamente. Mais tarde, a 
termodinamica nos auxiliara a verificar que sob as mesmas condigoes a reagao inversa nao 
ocorre. 


2NaCl(s) —► 2Na(,s’) + Cl 2 (g) (nao-espontanea) 
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A termodinamica nos ensina que e possfvel forgar a ocorrencia da segunda reagao (tal 
como podemos "forgar" um livro a erguer-se do solo para a mesa, levantando-o) pelo 
fornecimento de alguma energia ao cloreto de sodio, de modo apropriado. De fato, o sodio 
metalico e o gas cloro podem ser formados a partir do cloreto de sodio, primeiro pela fusao de 
NaCl, seguida pela passagem de corrente eletrica pelo lfquido. Entao, uma reagao nao- 
espontanea pode ser forgada a ocorrer pelo fornecimento de unia energia exterior ao sistema. 

A termodinamica e uma disciplina poderosa, com aplicagoes em todas as ciencias. 
Neste capftulo apresentaremos uma breve introdugao a termodinamica qufmica. 

17.1 A PRIMEIRA LEI: UMA RECONSIDERA f A O 

A termodinamica descreve o comportamento de sistemas macroscopicos, para grandes 
colegoes de moleculas. E um sistema logico baseado em poucas generalizagoes, conhecidas 
como as leis da termodinamica, que descrevem de modo universal o comportamento 
macroscopico observado. Como mostrado na Segao 3.1, a primeira lei da termodinamica 6 
uma maneira real de estabelecer a lei da conservagao da energia. 

O CALOR E O TRABALHO 

A energia U de um sistema pode ser alterada de dois modos: pelo calor e/ou pelo 
trabalho. Quando um sistema ganha calor, sua energia aumenta, e quando ele perde calor, sua 
energia diminui, quando nenhum trabalho e realizado. Quando o trabalho e feito sobre um 
sistema, sua energia aumenta, e quando um sistema realiza trabalho, sua energia diminui, na 
ausencia de uma transferencia de calor. Para qualquer transformagao, o q 6 definido como a 
quantidade de calor absorvida pelo sistema, e o we definido como a quantidade de trabalho 
realizada sobre o sistema durante a transformagao. Isto significa que, quando o q 6 um 
numero positivo, o calor e absorvido pelo sistema (das vizinhangas); quando o q 6 negativo, o 
calor e perdido pelo sistema. Quando owe um numero positivo, o trabalho e realizado sobre 
o sistema; quando w e negativo, significa que o sistema realiza trabalho (nas vizinhangas). 

Quando nenhum trabalho e realizado durante uma transformagao, mas uma quantidade 
de calor e transferida entre o sistema e as vizinhangas, a variagao de energia AU 
experimentada pelo sistema depende da transferencia de calor: 


A U = q 
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Quando nenhum calor e transferido durante a transformagao, mas algum trabalho e 
realizado, a variagao de energia experimentada pelo sistema depende da quantidade de 
trabalho: 

A U = w 

Quando o calor e transferido e o trabalho e realizado simultaneamente, a variagao de 
energia experimentada pelo sistema depende de ambos, calor e trabalho: 

A U = q + w 

Esta e a expressao algebrica (expressao matematica) da primeira lei da 
termodinamica. (Yer tambem a Segao 3.1). 

Comentarios Adicionais 

Nao esquega de anotar a convengao de sinais aqui empregados. q representa o calor 
ganho por um sistema (das vizinhangas) e w o trabalho realizado sobre um sistema (pelas 
suas vizinhangas). As quantidades q e vv podem ter valores positivos ou negativos. Quando q 6 
negativo, isto e, quando um sistema absorve uma quantidade negativa de calor, significa 
realmente que o calor e perdido do sistema (para as vizinhangas). Semelhantemente, quando 
w e negativo, isto e, quando uma quantidade negativa de trabalho e realizada sobre um 
sistema, significa que o sistema faz trabalho nas vizinhangas. (Em alguns livros, particularmente antigos, 
a convenjao de sinal utilizada na defini^ao do vv e oposta a usada aqui; owe definido como o trabalho realizado pelo sistema 
sobre as vizinhangas. Nesses livros, a primeira lei e expressa: A U = q-w. Se voce estiver lendo a respeito de termodinamica 
em um livro que nao lhe e familiar, seria prudente observar qual a convengao adotada pelo autor.) Em resumo: 


Quantidade 

Sinai Algebrico 

Significado 

q 

f + (q > 0) 
l-(q<0) 

0 calor e absorvido pelo sistema das vizinhangas. 

0 calor e perdido do sistema para as vizinhangas. 

w \ 

j- + (w > 0) 

L - (w < o) 

0 trabalho e realizado sobre o sistema pelas vizinhangas. 

0 trabalho e realizado pelo sistema sobre as vizinhangas. 

AU 

p + (AU > 0) 
L-(Af/<0) 

A energia do sistema aumenta. 

A energia do sistema diminui. 
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O TRABALHO DE EXPANSAO 

Como um sistema pode realizar trabalho nas vizinhangas? O trabalho mecanico e feito 
quando alguma coisa e movida contra uma forga de oposigao. Considere, por exemplo, a 
expansao de um gas (o sistema, neste caso) contra um pistao num cilindro, como mostrado na 
Figura 17.1. (Na verdade, o que vamos dizer nao se restringe apenas a gases, mas a expansao 
de um gas e facilmente visualizada.) No inrcio da expansao (Figura 17.1a) o volume ocupado 
pelo gas e V ly Agora, considere que a forga externa F ext que se opoe a expansao do gas e 
menor do que a forga interna exercida pelo gas contra o pistao e que a forga externa 
permanece constante durante a expansao. Desse modo, ha um desequilrbrio de forgas que 
movimenta o pistao. Contudo, com a expansao do gas a sua pressao decresce, e, portanto 
decresce tambem a forga exercida contra o pistao. Eventualmente, esta forga diminui para o 
valor de F ext , e, quando isto acontece, o pistao para porque agora as forgas externa e interna 
sao iguais. Esse estado esta ilustrado na Figura 17.1 A 

Agora, / e igual a distancia percorrida pelo pistao pela expansao do gas. O trabalho 
mecanico e definido como o produto da distancia percorrida vezes a forga oposta ao 
movimento e, assim, na expansao mostrada na Figura 17.1, a trabalho realizado peio gas com 
a expansao e: 


trabalho de expansao = lxF e 


Se a area superficial do pistao e A e porque a pressao e definida como a forga por 
unidade de area, entao a pressao F e xt exercida pelo pistao no gas e: 



Portanto: 

F ext = Pex i A 


E assim, o trabalho de expansao torna-se: 


/ X P ext A = Pext x Al 
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Mas Al e o volume de um cilindro com area de base A e comprimento /. Da Figura 
17.1 vimos que este e exatamente o aumento de volume do gas, ou: 


Al = V 2 - Vi, ou AV 



Figura 17.1 O trabalho de expansao contra uma forga de oposigao constante. (a) Estado 
inicial (b) Estado final. 





Desse modo, o trabalho de expansao pode ser escrito como o produto de pressao 
externa vezes o aumento de volume: 


trabalho de expansao = P ext AV 


Finalmente, desde que o sistema realize trabalho nas vizinhangas quando se expande, 
w, o trabalho realizado pelo gas, e expresso por: 


W = - P ex t 


AV 


(A alteragao de sinal e necessaria por causa da forma como o w foi definido.) 


Comentarios Adicionais 

Um comentario sobre unidades: Se P e expresso em atmosferas e AV em litros, 
entao as unidades do trabalho serao litro-atmosfera (L atm), na equagao anterior. Ainda 
que nada esteja errado com a unidade litro-atmosfera, esta nao e comumente usada para 
calor, trabalho ou energia. Uma unidade mais usual e o joule (J). Para fazer a conversao, 
use a relagao: 

1 Latin = 101,3 J 


Exemplo 17.1 Calcule o valor de w, quando uma substancia expande seu volume de 
14,00L para 18,00 L, contra uma pressao externa constante de 1,00 atm. Expresse a resposta 
em: (a) litro-atmosfera; (b) joules. 

Solugao: (a) w = -P ex t AV 

= -(1,00 atm)(18,00 L - 14,00 L) = ^1,00 L atm 

(b) Este valor equivale a: 

-4,00Latm x 77 ^ = -405 J 
1 Latm 

Problema paralelo: Calcule o w, em joules, quando um lfquido expande contra uma 
pressao constante de 1,0000 atm, de 1,0000 cm 3 para um volume de 1,0010 cm 3 . Resposta: w 
= 1,0 x 10' 4 J. 
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Agora, considere um sistema sofrendo uma transforma§ao durante a qual o calor e 
transferido e um trabalho de expansao e realizado. De acordo com a primeira lei: 


A U = q + w 

= q + (-P ext AVj 
— q- Pext AV 


Exemplo 17.2 Um sistema com um volume de 25,00 L absorve exatamente 1,000 kJ 
de calor. Calcule A U para o sistema se: (a) o calor e absorvido a volume constante; (b) o 
sistema expande para um volume de 28,95 L, contra uma pressao constante de 1,00 atm; (c) o 
sistema expande para um volume de 42,63 L, contra uma pressao constante de 0,560 atm. 
Solugao: 

(a) Se o volume do sistema permanece constante, AV = 0, desse modo nenhum trabalho e 
realizado. (w = -P ext AV= 0.) Portanto: 

AU = q + w = q= 1,000 kJ 

(b) Agora, o sistema realiza trabalho a medida que se expande de V\ = 25,00L para V 2 = 
28,95L contra uma pressao externa P e xt = l,00atm. 

w = -P ext AV=- (1,00 atm)(28,95 L - 25,00 L) = - 3,95 L atm 
Que corresponde a: 

- 3,95 L atm x 1( ^’ 3 I _ _ 4 00 x 10 2 J, ou-0,400 kJ 
1 L atm 

E, assim, a variagao de energia e: 

A U = q + w =1,000 kJ + (- 0,400 kJ) = 0,600 kJ 

(c) Neste caso: 

w = — P ext AV 

= - (0,560 atm)(42,63 L - 25,00 L) = - 9,87 L atm 

Que corresponde a: 

- 9,87Latm x = - 1,00 x 10 3 J, ou -l,00kJ 

1 Latm 
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Portanto, pela primeira lei: 


AU=q+w 

= l.OOOkJ + (-1,00 kJ) = 0 

Esta claro da comparagao dos resultados dos itens (a), (b) e (c) que a varia§ao de 
energia experimentada por um sistema quando este absorve calor depende nao so de quanto 
calor e absorvido, mas tambem de quanto trabalho e realizado pelo sistema; A U depende do q 
e do w. Observe que no item (c) podemos considerar que o calor absorvido foi completamente 
transformado em trabalho, deixando o sistema com a mesma energia que possufa no infcio. 

Problema Paralelo: Um sistema absorve calor expandindo-se de 1,000L para 3,000L 
contra uma pressao constante de 2,00 atm. Se AU para o processo e zero, quantos joules de 
calor sao absorvidos? Resposta: q = 405 J. 

A ENERGIA E A ENTALPIA 

Na Se$ao 3.2 introduzimos o conceito de entalpia, H, e apesar de esta grandeza nao ter 
sido definida rigorosamente, mostramos que, quando um sistema sofre uma transformagao a 
pressao constante, o calor absorvido durante o processo e igual a variagao de entalpia AH do 
sistema. Yeremos agora por que esta afirma§ao e verdadeira: 

A entalpia e definida como: 


H = U + PV 


(Aqui, o sfmbolo = significa "e definido como".) A entalpia de um sistema e igual, 
assim, a soma de sua energia e o produto de sua pressao pelo seu volume. A entalpia e 
definida desse modo pela seguinte razao: se um sistema sofre uma transformagao de um 
estado inicial 1, em que: 


Hi = U x + P l V l 


A um estado final 2, em que: 


H 2 = U 2 + p 2 v 2 
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Entao, a varia§ao de entalpia do sistema durante a transforrnagao e: 


H 2 -H x = (U 2 + P 2 V 2 ) - (£/i + Pi Vi) 
= (U 2 - Ui) + (P2V2- P1V1) 


Ou, simplesmente: 


A// = At/+ A(PV) 


Repare que cada variavel nesta equa§ao e relativa ao proprio sistema, e nao as suas 
vizinhangas. Especificamente, P 6 a pressao do sistema. 

Para qualquer transforma§ao que ocorra a pressao constante, P 1 = P 2 . Representamos 
esta pressao simplesmente por P, o que simplifica a equagao anterior: 


AH= AU + P(V 2 - V]) 

= AU + PAY (a pressao constante) 


(17.1) 


Retomando a primeira lei: 


AU = q + w 


Admitindo-se transforma$oes em que (1) o sistema nao pode realizar outro tipo de 
trabalho, a nao ser o trabalho de expansao (algumas vezes chamado trabalho PV), e (2) a 
expansao ocorrera sob a condigao de pressao constante, a primeira lei sera: 


AU = q - Pext AV 


(a pressao constante, somente trabalho de expansao) 


Mais tarde, para qualquer transformagao que ocorra a pressao constante, P ext , a pressao 
externa exercida sobre o sistema pelas vizinhangas nao pode ser diferente de P, a pressao do 
proprio sistema. Portanto: 


AU = q-PAV 


Rearranjando, obtemos: 


225 









(17.2) 

Onde P 6 a pressao do sistema. Comparando as Equa§oes (17.1) e (17.2), observamos 
que: _ 

AH = q (a pressao constante; somente trabalho de expansao) 

Em outras palavras, quando um sistema sofre um processo a pressao constante, em que 
o unico trabalho realizado e o de expansao, a varia$ao de entalpia do sistema e, entao, 
simplesmente, a quantidade de calor por ele absorvida. 



Exemplo 17.3 No seu ponto de ebuligao (100°C a 1,00 atm), a agua lfquida tern uma 
densidade de 0,958 g mL' 1 , Se o calor molar de vaporiza§ao, A/7 vap , da agua e de 40,66 kJ 
mol -1 , calcule a Af/ vap sob estas condiqoes. (Admita que o vapor de agua comporta-se 
idealmente.) 

Solugao: Primeiramente, devemos encontrar o AV para o processo: 

H 2 0(i) —► H 2 0(g) 



= 0,0188 L mol -1 


O volume molar da agua gasosa pode ser determinado pelo uso da lei do gas ideal (Segao 
4.4): 

PV gas = nRT 

Egas _ BT 
n ~ P 

= (0.0821 Latm jC- | mor')(3 7 3 K) _ L moJ -l 
1,00 atm 


A varia?ao de volume na vaporizagao de um mol de agua e, portanto: 

AE= Vgas - E|iq u j(j 0 

= 30,6 L mol -1 - 0,0188 L mol 1 = 30,6 L mol 1 
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O w, em joules, para a expansao da agua ao vaporizar contra uma pressao constante de 1,00 
atm, e: 


w = — Pext-AV 

= -(1,00 atm)(30,6 L mol^XlOU J L -1 atm -1 ) 
=-3,10 x 10 3 J mol -1 


Para qualquer transformagao: 


AH=AU + A(PV) 


A pressao constante, 


AH = AU + PAV 


Entao: 


A U vap = AH vap - PAV = AH vap + W 

= 40,66 x 10 3 J mol 1 + (-3,10 x 10 3 J mol -1 ) 

= 37,56 x 10 3 J mol -1 , ou 37,56 kJ mol -1 

Mostramos que dos 40,66 kJ de calor usados para vaporizar 1 mol de agua, 37,56 kJ na 
verdade convertem o lfquido em gas, e 3,10 kJ realizam o trabalho de empurrar a atmosfera 
com a expansao da agua. 


Problema Paralelo: o calor de vaporizagao, A H vap do cloroformio, CHCI 3 , no seu 
ponto de ebuligao normal, 61,5°C, e de 29,47 kJ mol -1 . Se a densidade do cloroformio lfquido 
nesta temperatura e 1,489 g mb 1 , calcule a Af/ vap do cloroformio. (Admita que no ponto de 
ebuligao do cloroformio seu vapor comporta-se idealmente.) Resposta: 26,69 kJ mol -1 . 

17.2 A SEGUNDA LEI 

De acordo com a primeira lei da termodinamica, durante qualquer transformagao a 
energia se conserva, e transforma§oes em que a energia nao se conserva nao podem ocorrer. 
Nao se observou nenhuma exce?ao a este enunciado. As transformagoes de uma forma de 
energia em outra sao, naturalmente, possfveis. Um livro sobre uma mesa (estado de maior 
energia) pode cair ao solo (estado de menor energia), e quando isto ocorre a energia perdida 
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pelo livro e convertida em outras formas de energia no momento de impacto com o solo, 
desse modo a energia total se conserva. (Uma parte do solo vibra, aquece um pouco e um 
estalo de energia sonora se afasta do ponto de impacto pelo ar e pelo solo.) De acordo com a 
primeira lei, se uma transformagao ocorre, a energia se conserva. Infelizmente, contudo, a 
primeira lei e bastante inadequada para predizer quando uma transformagao pode ou nao 
ocorrer. 

Considere as limitagoes da primeira lei imaginando o seguinte processo: um livro se 
encontra sobre o solo e esta proximo a uma mesa. Entao, parte da energia cinetica das 
moleculas do solo e convertida na energia necessaria para impulsionar o livro para cima da 
mesa. (Suponha que todas as moleculas comecem a vibrar na diregao vertical.) Com a 
elevagao do livro para a mesa, seu estado de energia sera maior. Nada nesta suposigao e 
proibido pela primeira lei, que estabelece que se este evento surpreendente ocorresse, o 
aumento de energia do livro deveria ser compensado pela diminuigao da energia do solo. 
(Provavelmente, o solo deveria estar um pouco mais frio.) A primeira lei nao e contrariada 
durante a ocorrencia desta transformagao imaginaria: a energia e conservada. Entretanto, a 
experiencia nos revela que esta transformagao nao ocorre. "O senso comum" nos mostra que 
certos processos tais como: 


livro na mesa -^ livro no solo 

So ocorrem neste sentido e que os processos inversos, imaginarios, tais como: 

livro no solo -► livro na mesa 

Sao impossrveis, a nao ser que haja uma intervengao externa. E evidente que, para predizer o 
sentido de uma transformagao espontanea, ou natural, e necessario alguma coisa a mais alem 
da primeira lei. 

TRANS FORMA fA O ESPONTANEA 

A procura de caracterfsticas comuns para todas as transformagoes espontaneas, no 
mundo real, revela duas tendencias gerais, embora nao universais. A primeira destas e a 
tendencia dos sistemas buscarem um estado de menor energia pela perda de energia para as 
suas vizinhangas. (O livro ao nfvel do solo tern menos energia do que o livro ao nfvel da 
mesa; o livro naturalmente cai ao solo.). A energia diminui, entretanto, esta consideragao nao 


228 



pode isoladamente ser usada como um criterio para uma transforma§ao espontanea. 
Considere, por exemplo, um recipiente rfgido e bem isolado dividido em dois 
compartimentos, um dos quais contendo um gas e o outro evacuado (P = 0). (Yer Figura 
17.2.) Admita que a parede que separa os dois compartimentos tern um oriffcio pelo qual o 
gas flui e se expande, preenchendo todo o recipiente. Tal expansao e certamente espontanea, 
mas a energia do gas diminui durante o processo? De acordo com a primeira lei, o gas pode 
perder energia somente de dois modos: liberando calor para as suas vizinhanqas ou realizando 
trabalho. A aparelhagem da Figura 17.2 nao permite a perda de calor por causa do isolante 
(q = 0). Alem do mais, nenhum trabalho e realizado porque nao ha nenhuma forqa que se 
oponha a expansao. Em outras palavras, para este sistema isolado, porque P ext = 0, entao: 


w = -P ext AV=0 


Portanto, pela primeira lei: 


A U = q + w = ()+() = 0 


Esta expansao e um exemplo de processo que e espontaneo, mas no qual nao ha 
transferencia de energia. 

Alguns processos espontaneos realmente absorvem calor, o que representa uma 
altera§ao para um estado de maior energia. A dissoluqao do iodeto de potassio em agua e um 
exemplo: 


KI(s) —► K + (aq) + V (aq) A//= + 21 kJ 

Quando o iodeto de potassio e adicionado a agua com agitaqao, a mistura toma-se 
notavelmente mais fria com a dissolugao do KI. O decrescimo da temperatura evidencia que o 
processo e endotermico, pois remove energia da unica fonte disponfvel, a energia cinetica da 
mistura, que decresce com a dissolu§ao do KI. Um outro exemplo e o da fusao do gelo a uma 
temperatura acima de 0°C. Neste processo, o calor e certamente absorvido enquanto a agua 
vai para um estado de maior energia, e o processo e espontaneo. 

Os processos espontaneos, em que o sistema nao adquire um estado de menor energia, 
possuem alguma caracterfstica comum? Sim, e isto e importante: em cada um destes 
processos o sistema vai de um estado mais ordenado para um menos ordenado. Considere a 
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fusao do gelo. Observamos que acima de 0°C o gelo funde espontaneamente, apesar do fato 
de que, quando isto ocorre, ele absorve calor e adquire um estado de maior energia. Durante o 
processo de fusao, contudo, o gelo transforma-se de um estado cristalino altamente ordenado 
para um estado lfquido relativamente desordenado: 

gelo (maior ordem, menor energia) —► agua lfquida (menor ordem, maior energia) 



Figura 17.2 A expansao espontanea de um gas no vacuo. 

Se examinarmos muitos exemplos de transform agoes espontaneas, encontraremos uma 
tendencia aparente do sistema em ir para um estado mais desordenado, uma tendencia, as 
vezes, suficientemente forte para predominar sobre a tendencia observada de ir para um 
estado de menor energia. 

Entretanto, nem tudo e tao simples. A tendencia que o gelo tern em tomar-se mais 
desordenado (isto e, fundir) acima de 0°C, embora parega ser predominante, nao ocorre a 
temperaturas inferiores a 0°C. Sob estas condigoes a agua lfquida congela-se 
espontaneamente, liberando energia para as suas vizinhangas e transformando-se em um 
estado mais ordenado: 

agua lfquida (menor ordem, maior energia) —► gelo (maior ordem, menor energia) 

Das duas tendencias, a "tendencia a desordem" e a "tendencia ao decrescimo de 
energia", para a agua, acima de 0°C a tendencia a desordem e predominante, mas abaixo de 
0°C, a tendencia para um estado de menor energia e mais importante. Na temperatura de 
exatos 0°C as duas tendencias se compensam, e o sistema esta de fato em equilfbrio, sem 
predominance da fusao ou do congelamento. 
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Por que estas duas tendencias se relacionam com as transformagoes espontaneas e de 
que forma podemos usa-las como um criterio que conduz a diferentes conclusoes? Por que a 
tendencia a um decrescimo de energia predomina em algumas situagoes, mas a tendencia a 
desordem predomina em outras? E que efeito tern a temperatura na determina§ao de qual 
tendencia e predominante? Temos algumas questoes a serem respondidas. 

PROBABILIDADE E DESORDEM 

Os sistemas tendem a transformar-se em estados mais desordenados por causa de a 
probabilidade de tais estados ser maior do que a de um estado mais ordenado. Como a 
desordem e a probabilidade estao relacionadas? Para responder a esta pergunta, considere um 
sistema isolado constitufdo por um par de bulbos identicos X e Y conectados por meio de um 
tubo, como na Figura 17.3. Se colocarmos uma unica molecula de gas neste recipiente duplo, 
a chance de num instante qualquer a molecula estar no bulbo X e de uma em duas, e assim 
dizemos que a probabilidade da molecula neste bulbo e Vi. Naturalmente, a probabilidade da 
molecula estar no bulbo Y tambem e Yi. 



Figura 17.3 A distribuigao de uma unica molecula de gas entre dois bulbos. 


Consideremos agora duas moleculas identicas, A e B, no mesmo recipiente de dois 
bulbos (Figura 17.4). Desta vez, temos quatro diferentes modos de acomodar as moleculas A 
e B nos dois bulbos, como podemos ver na ilustragao. A probabilidade de cada arranjo 
individual e chamada um microestado, e e a mesma, isto e, igual a Va para cada um dos quatro 
microestados. Portanto, a probabilidade de ambas as moleculas estarem no bulbo X e 14, 
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assim como para ambas estarem no bulbo Y tambem €114. Mas a probabilidade de uma 
molecula em cada bulbo e 2 x 14 ou Vi, porque ha duas maneiras de se obter esta distribuigao 
emparelhada ou balanceada das moleculas. (A distribuigao aos pares consiste em dois 
microestados.) Observe que a distribuigao mais ao acaso ou desordenada (uma molecula em 
cada bulbo) e mais provavel porque existem mais modos de obte-la - dois, em vez de um. 


Distribui^So Niimero de microestados Probabilidade 


X Y 



Figura 17.4 A distribuigao de duas moleculas de gas entre dois bulbos. 

Dispor quatro moleculas A, B, C e D em um recipiente de bulbo duplo (Figura 17.5) 
cria a possibilidade de dezesseis modos individuais das moleculas nos dois bulbos 
(microestados), todos mostrados na ilustragao. A probabilidade de todas as moleculas serem 
encontradas no bulbo X (vamos chamar de distribuigao 4-0) e Vi 6 . E a probabilidade das 
quatro estarem igualmente distribufdas (uma distribuigao 2-2) e 6 x Vi6, ou 3 /s, porque existem 
seis maneiras de distribuir as quatro moleculas igualmente entre os dois bulbos. Observe que 
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a probabilidade de tal distribuigao balanceada e agora sets vezes a probabilidade de cada 
distribuigao 4-0. Por que? Porque ha seis vezes mais modos de se obter esta distribuigao. 

Colocaremos, agora, oito moleculas no recipiente de bulbo duplo. Desta vez, obtemos 
256 microestados, e assim a probabilidade de todas as moleculas estarem no bulbo X e V 25 & o 
que, escrito na forma de fra§ao decimal, e cerca de 0,004. E porque ha 70 maneiras de 
distribuir as 8 moleculas igualmente (uma distribui$ao 4-4), a probabilidade da distribuigao 
balanceada e 70 x V 2 56 , ou cerca de 0,27. A distribui§ao balanceada e agora setenta vezes mais 
provavel do que a distribuigao 8-0 ou 0-8. Se continuarmos a aumentar o numero de 
moleculas no recipiente de bulbo duplo, varios fatos tomam-se visfveis: 

1. A probabilidade de uma distribuigao balanceada e sempre mais alta do que qualquer 
outra distribuigao. 

2. A probabilidade para todas as moleculas ocuparem um dos bulbos toma-se 
eventualmente pequena. Ela e igual a: 



Onde n 60 numero total de moleculas. 


3. Em relagao a qualquer distribuigao significativamente nao-balanceada, uma 
distribui§ao balanceada ou quase balanceada toma-se bem mais provavel. Na pratica podemos 
estar certos de que as distribui$oes significativamente nao-balanceadas nao ocorrem, sendo 
simplesmente bem improvaveis. 
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Figura 17.5 A distribuigao 








Figura 17.5 A distribuigao de quatro moleculas de gas entre dois bulbos. (continuagao) 


Comentarios Adicionais 

Imagine que um recipiente de dois bulbos, como o descrito, contem um numero de 
Avogadro de moleculas. A probabilidade de todas as moleculas estarem em um bulbo e: 

, \6,02 x lCr' 

W_ 

Este e um numero incompreensivelmente pequeno. Escrito na forma convencional 
de fra$ao decimal, certamente seria necessaria uma quantidade de tinta de impressao muito 
maior do que a disponfvel no mundo inteiro, para escrever todos os zeros apos a vfrgula. 
Mas talvez porque as moleculas movimentam-se rapidamente, muito tempo seria 
necessario para que todas elas se localizassem em um unico bulbo. Com poucas moleculas 
no recipiente, entretanto, isto poderia ser praticado. Com a finalidade de visualizar um mol 
de moleculas localizadas em um bulbo, terfamos de esperar, provavelmente, um perfodo de 
tempo muito maior do que a idade estimada do universo. Sob o ponto de vista pratico e 
mais seguro dizer que nunca todas as moleculas estarao em um unico bulbo. 
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Figura 17.6 Uma transformagao gasosa de um estado de maior ordem e probabilidade para 
um outro de menor ordem e probabilidade pela expansao no vacuo, (a) Antes da abertura da 
valvula. (b) Imediatamente apos a abertura da valvula. 


Se um sistema e conduzido para um estado menos provavel e entao liberado, sera 
natural a transformagao do estado menos provavel para o estado mais provavel. Retomando 
novamente ao aparelho de duplo bulbo, introduziremos uma valvula no tubo ligando os 
bulbos X e Y, colocaremos um gas no bulbo X e evacuaremos o bulbo Y (ver Figura 17.6a). 
Agora, o que acontecera se abrirmos a valvula (Figura 11.6b)? A experiencia nos mostra que 
o gas flui espontaneamente do bulbo X para o bulbo Y, ate que a pressao se iguale no 
recipiente. Em termos de probabilidades, isto ocorre porque, dada a oportunidade, um sistema 
isolado naturalmente (espontaneamente) transforma-se de um estado menos provavel para 
um estado mais provavel. 

Um sistema isolado e aquele que nao troca materia ou qualquer forma de energia com 
suas vizinhangas. Cada sistema isolado comporta-se como as moleculas no recipiente de 
duplo bulbo, isto e, transforma-se para um estado mais provavel, e, como este e o estado de 
maior desordem ou casualidade, vemos que ha uma tendencia natural para um sistema 
isolado tornar-se mais desordenado. Esta e uma das maneiras de se enunciar a segunda lei da 
termodinamica. 


A PROBABILIDADE, A ENTROPIA E A SEGUNDA LEI 

A desordem ou a distribuigao ao acaso de um sistema, em um determinado estado, 
pode ser expressa quantitativamente por um dado numero de microestados dos quais o estado 
e composto, isto e, o numero de modos alternativos em que as partfculas podem se arranjar 
para constituir aquele estado. Este numero, representado por W e chamado probabilidade 
termodinamica, e elevado quando a desordem, ou a distribuigao ao acaso, e elevada. Vemos 
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que o nurnero de modos que quatro moleculas podem ocupar num recipiente de dois bulbos 
(Figura 17.5) em uma distribuigao balanceada (duas moleculas por bulbo) e seis. Entao, neste 
caso, o maior acaso e a distribuigao mais provavel e W = 6. O valor de W para qualquer outra 
distribuigao destas quatro moleculas e menor do que seis. 

Definiremos agora uma nova quantidade termodinamica, chamada entropia (do grego, 
"variagao em") que e representada pela letra S. A entropia se relaciona com a probabilidade 
termodinamica pela equa§ao: 


S = kin W 


Aqui, k e a constante de Boltzmann, assim denominada em homenagem a Ludwig 
Boltzmann que foi quern propos pela primeira vez a relagao. Na realidade, k 6 a constante dos 
gases ideais por molecula, em vez de por mol, isto e: 


k = 


R 

6,02 x 10 23 


Esta claro que um sistema altamente desordenado tern uma elevada probabilidade W e, 
portanto, uma elevada entropia S. Os gases tern, em geral, entropias maiores do que a dos 
solidos, porque estao muito menos ordenados. Os gases a baixas pressoes tern maiores 
entropias do que a pressoes mais altas. (As moleculas estao mais "espalhadas".) Alem do 
mais, uma substancia a uma temperatura elevada tern, geralmente, uma entropia maior do que 
a uma baixa temperatura. 

Em um sistema isolado, naquele em que as fronteiras sao impenetraveis a todas as 
formas de materia e de energia, a entropia aumenta com qualquer transformagao espontanea, 
porque em cada caso o sistema tende a um estado de equilfbrio mais provavel e mais estavel. 
Em outras palavras: 


AS >0 


(transforma§ao espontanea; sistema isolado) 


Se um sistema nao esta isolado, podendo, portanto trocar energia com as suas 
vizinhangas, o sistema e as suas vizinhangas podem ser considerados como um sistema unico, 
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maior e isolado. Neste caso, a variagao de entropia total AS total e igual a soma das variagoes 
das entropias do sistema (original), AS sistema, e das vizinhangas, AS v izinhan e as- Isto e: 


(transforma§ao espontanea) 


As vizinhangas de qualquer sistema podem ser consideradas como o restante do 
universo. O universo e o ultimo sistema isolado. Conclmmos, portanto, que, como as 
transformagoes espontaneas realmente ocorrem por toda a parte, a entropia do universo tende 
a aumentar continuamente. 

No seculo XIX o ffsico alemao Rudolf Clausius resumiu a primeira e a segunda leis da 
termodinamica: 


Primeira lei: A energia do universo e constante. 

Segunda lei: A entropia do universo aumenta constantemente. (Trata-se realmente de uma 
forga de expressao; Clausius falava do mundo, e nao do universo.) 

A entropia, assim como a energia e a entalpia, e uma propriedade de estado do 
sistema, e e independente da historia passada do mesmo. (As probabilidades nao sao 
dependentes da historia.) Isto significa que a variagao de entropia que acompanha um 
determinado processo depende somente dos estados inicial e final, e independe do caminho, 
ou sequencia de etapas, que conduz um estado para o outro. Em outras palavras: 


as = s 2 -s 1 


Onde os submdices 1 e 2 sao relativos aos estados inicial e final, respectivamente. 

17.3 A ENERGIA LIVRE DE GIBBS E A TRANS FORMAL AO ESPONTANEA 

Na maioria das vezes e diffcil aplicar diretamente a segunda lei na determinagao da 
espontaneidade de um processo. A dificuldade provem do fato de que a espontaneidade 
depende da variagao da entropia total do sistema e de suas vizinhangas, e isto significa de 
todo o universo. E bastante inconveniente tentar estimar a variagao da entropia do universo a 
fim de predizer se um certo processo pode ou nao ocorrer no laboratorio. 
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Felizmente, ha uma maneira de contornar este problema, um metodo para a previsao 
da espontaneidade que nao requer uma analise explfcita do universo. O metodo, entretanto, 
exige para o seu uso uma consideragao restrita a transform agoes que ocorrem a temperatura e 
pressao constantes. (Na pratica, realmente, esta restrigao nao e um problema, pois muitos 
processos ocorrem sob condigoes de temperatura e pressao aproximadamente constantes.) 

Para um processo em que as vizinhangas permanecem a temperatura constante T, a 
variagao da entropia das vizinhangas, AS vizinhangas, de pende somente da (1) quantidade de 
calor absorvida Pelas vizinhangas do sistema e (2) temperatura das vizinhangas T vizinhangas 
durante esta transference de calor. Especificamente: 

_ calor absorvido pelas vizinhangas 

^vizinhangas — p 

1 vizinhangas 


Mas o calor absorvido pelas vizinhangas e igual a -q, em que q e o calor absorvido 
pelo sistema. (Se o sistema libera calor, q e um numero negativo, o que toma a quantidade - q 
positiva.) A pressao constante, q = AH sistema (Segao 17.1). Entao, para as vizinhangas, a 
temperatura e pressao constantes: 


— AH 

_ Lxn sistema 

^vizinhangas — 

(a 7, P constantes) 

1 vizinhangas 



(No processo exotermico, q 6 negativo, e, portanto AH 6 negativo. Assim, -AH 6 
positivo, e, portanto AS e tambem positivo; a entropia das vizinhangas aumenta quando um 
sistema perde energia por um processo exotermico.) Mas como: 


AS total — AS sistema + AS vizinhangas 


Entao: 


i = AS., 


A^sistema 

T 

1 vizinhangas 


Agora, considerando os processos em que a temperatura do sistema e constante, e e a 
mesma das vizinhangas: 

T sistema T vizinhangas T 
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Vimos que: 


AS tn 


A 


AH- 


Multiplicando-a por -T, teremos: 


T AS total — AH sistema T AS sistema 


(a T, P constantes) 


Uma nova fungao termodinamica sera definida agora, G, a energia livre de Gibbs, ou 
simplesmente, energia livre: (G e tambem chamada energia de Gibbs ou fungao de Gibbs, e em livros mais antigos 
e representada pela letra F. Esta funijao foi primeiramente proposta pelo fisico americano J. Willard Gibbs.) 


G = H-TS 


Assim, como U, H e S, G tambem so depende do estado do sistema, entao para 
qualquer mudanga do estado 1 para o estado 2: 


AG = G 2 - Gi = (H 2 - HO- ( T 2 S 2 - PSO 
= AH - A(TS) 


Ou, para qualquer transformagao a temperatura constante: 


AG = AH - TAS 


Observe que AG, AU e AS sao relativos ao sistema, e nao as suas vizinhangas. Se 
compararmos esta equagao com a equagao escrita anteriormente: 


-TAS total = AH sistema - TAS sistem a 


Yemos que: 


AG sistema — TAS total 


(a T, P constantes) 
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Finalmente estamos prontos para estabelecer um criterio para uma transformagao 
espontanea de um sistema mantido a temperatura e pressao constantes. De acordo com a 
segunda lei, AS to tai > 0 para qualquer transformagao espontanea. Isto significa que para tal 
transformagao: 


—T AS total < 0 


(transformagao espontanea, T, P constantes) 


Portanto, desde que o valor de T (temperatura absoluta) nao pode ser negativo: 


A G sistema < - 0 


(transformagao espontanea, T, P constantes) 


Em outras palavras, quando um sistema sofre uma transformagao espontanea a 
temperatura e pressao constantes, sua energia de Gibbs diminui. 

O inverso de uma transformagao espontanea e uma transformagao nao-espontanea 
(impossfvel). Se tal transformagao ocorresse, resultaria no decrescimo da entropia total do 
sistema e de suas vizinhangas, isto e: 


AS total — AS sistema+ AS vizinhangas < 0 


(transformagao nao-espontanea) 


Para tal transformagao: 


—TAS total > 0 


(transformagao nao-espontanea, T, P constantes) 


Um exemplo de uma transformagao nao-espontanea seria o congelamento da agua em 
uma temperatura acima de 273,2 K (a 1 atm de pressao): 


H 2 0(/) 


H 2 0 (5) 


Para esta transformagao: 
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(T constante, acimade 273,2 KePconstante) 


(Lembre-se: isto significa que o processo e impossivel.) 

Sob as mesmas condigoes (T > 273,2 K), o processo de fusao: 

H 2 0 (s) —► H 2 0 (7) 

E espontaneo. Para esta transformagao: 

(T constante, acima de 273,2 K e P constante) 


AG agua< 0 


Para um sistema em equilibria: 


E, portanto: 


A partir deste momento omitiremos o submdice sistema e escreveremos simplesmente 
AG, A U, AS, etc., lembrando, contudo, que estas grandezas representam variagoes 
termodinamicas do sistema, e nao (afortunadamente) do universo. A relagao entre o sinal de 
AG e a espontaneidade de uma transformagao, a temperatura e pressao constantes, e resumida 
a seguir: 


AG (T, P constantes ) 

Transformagao 

< 0 (negativo) 

Espontanea 

= 0 

Nenhuma transformagao liquida, o sistema esta em equilfbrio. 

> 0 (positivo) 

Nao-espontanea; a transformagao inversa e, portanto, a 

transformagao espontanea. 


Os comentarios anteriores relataram as tendencias independentes de um sistema em ir 
para um estado (1) de menor energia e (2) de maior desordem e mais ao acaso. Agora 
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veremos que, quando estas tendencias forem contrarias, um terceiro fator determina qual delas 
sera predominante. Observe atentamente a relagao: 


| AG = AH-TAS | 

Quando AH e negativo (a rea$ao e exotermica) e AS e positivo (o sistema toma-se 
mais desordenado), AG deve ser negativo (o processo e espontaneo). (Lembre-se de que T e 
sempre positivo.) Quando AH e positivo e AS e negativo, AG devera ser positivo (o processo 
e nao-espontaneo). Quando AH e AS tem o mesmo sinal algebrico, contudo, os valores 
relativos de AH e TAS determinam o sinal de AG. Estas relagoes estao resumidas a seguir: 


AH 

AS 

AG (=AH-TAS) 

Transforma^ao 

~ 

+ 

~ 

Espontanea 

+ 

- 

+ 

Nao-espontanea 

- 

- 

r -, a T baixa 

Espontanea 

- 

- 

L +, a T alta 

Nao-espontanea 

+ 

+ 

r +, a T baixa 

Nao-espontanea 

+ 

+ 

l-,ar alta 

Espontanea 


Podemos ver que quando AH e AS tem o mesmo sinal, ambos positivos ou ambos 
negativos, e a temperatura que determina o sinal de AG e, portanto, a espontaneidade da 
reagao. O congelamento e a fusao da agua sao transformagoes que ilustram este fato. Para o 
processo de fusao: 


H 2 0 (5) —► H 2 0 (/) 

A H= 6,008 kJ mol -1 , e AS = 21,99 J K 1 mol -1 . O calculo de AG, para este processo 
em tres temperaturas diferentes e dado a seguir: 


Temperatura 

°C K 

AH, 

J mol -1 

AS 

J K 1 mol 1 

-TAS 

J mol -1 

AG 

J mol -1 

Fusao 

espontanea? 

1,0 

274,2 

6008 

21,99 

-6030 

-22 

Sim 

0,0 

273,2 

6008 

21,99 

-6008 

0 

Equilfbrio 

-1,0 

272,2 

6008 

21,99 

-5986 

+22 

Nao 
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(Nestes calculos desprezamos as pequenas variagoes de AH e AS com a temperatura; 
os erros numericos que resultam destas aproximagoes sao pequenos e nao afetam as 
conclusoes finais.) 


17.4 AS VARIAGOES DE ENTROPIA E A ENERGIA LIVRE DE GIBBS 

Os valores de AS e AG podem ser calculados para muitos tipos de processos. Dois dos 
mais importantes processos sao as mudangas de fase e as reagoes quimicas. 

A ENTROPIA E AS MUDANGAS DE FASE 

Considere uma substancia mudando de fase, tal como numa mudanga de estado (fusao, 
ebuligao etc.), na sua temperatura de equilfbrio. Para o sistema em equilfbrio: 


AG = AH - TAS = 0 


E assim: 



Por exemplo, se o ponto de fusao da substancia e 7> us e o seu calor molar de fusao e 
AH fus , entao o aumento da entropia associado a fusao de 1 mol da substancia e: 


ASfus = 


Atffus 

Tfus 


Exemplo 17.4 o calor de fusao do ouro e 12,36 kJ mol -1 , e a sua entropia de fusao e 
9,250 J K _1 mol -1 . Qual e o ponto de fusao do ouro? 

Solugao: Rearranjando a relagao: 


ASfu S = 


Atffus 

T’fus 


Obtemos: 


^fu 

AS flll 
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12,36 x 10 3 J mol “ 1 

= 9,250 JK-imoM"= 1336 K 

Istoe 1336 -273, ou 1063 °C. 

Problema Paralelo: O calor de fusao da platina e 22,2 kJ mol -1 , e seu ponto de fusao 
e 1755°'C. Qual e a entropia molar de fusao da platina? Resposta: 10,9 J K 1 mol -1 . 

A TERCEIRA LEI E AS ENTROPIAS ABSOLUTAS 

Um estado de entropia minima e um estado de ordenagao maxima. Tal estado somente 
pode existir para um cristal puro e perfeito, no zero absoluto. Cada atomo de tal cristal vibra 
com uma energia minima (o ponto de energia zero) em posigoes fixas no reticulo cristalino. 
Ha, entao, um minimo de acaso ou desordem relativamente a posigao e a energia. A terceira 
lei da termodinamica estabelece que a entropia de um solido cristalino, puro e perfeito e 
igual a zero no zero absoluto. A entropia de um cristal imperfeito, ou de um solido amorfo 
(um vidro), ou a de uma solugao solida, e maior do que zero no zero absoluto, e mede a 
desordem na substantia. 

O fomecimento de calor a um cristal puro e perfeito no zero absoluto acarretara um 
aumento de sua temperatura, resultando num movimento molecular crescente e na desordem 
de sua estrutura, de modo a aumentar a sua entropia. Pela determinagao da capacidade 
calorifica de uma substancia num certo intervalo de temperaturas, de OK a temperaturas mais 
altas, e possivel calcular a variagao de entropia AS que resulta da variagao de temperatura. 
Para um aumento de temperatura do zero absoluto a uma temperatura T: 


ASq^t = Sj- Sq 


Onde ASo r representa o aumento de entropia resultante da elevagao da temperatura. 
De acordo com a terceira lei, contudo, So = 0. Portanto: 


ASq_^t — Sj— 0 — St 


Is to significa que se a entropia de uma substancia e zero no zero absoluto (terceira lei), 
entao a entropia de uma substancia a qualquer temperatura mais alta e numericamente igual 
ao aumento da entropia que ocorre quando a substancia e aquecida do zero absoluto para uma 
temperatura mais elevada. As entropias de muitas substancias no estado padrao (Se?ao 3.4) 
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foram determinadas e sao denominadas entropias-padrao absolutas, designadas por S°. Os 
valores de algumas entropias, a 25°C, estao na Tabela 17.1, e outros podem ser encontrados 
no Apendice G. 


Tabela 17.1 Entropias-padrao absolutas a 25°C. 


Substantia 

S°, JET 1 mol 1 

C (diamante) 

2,38 

C (grafite) 

5,74 

CH 4 (g) 

187,9 

CH 3 OH(/) 

126,3 

C 2 H 2 (g) 

200,8 

C 2 H 4 (g) 

219,5 

C 2 H 6 (g) 

229,5 

CO(g) 

197,6 

co 2 (g) 

213,6 

ci 2 (g) 

222,9 

H 2 (g) 

130,6 

HCl(g) 

186,8 

H 2 0(g) 

188,7 

H 2 0(/) 

69,9 

H 2 S(g) 

205,7 

H 2 S0 4 (/) 

156,9 

N 2 (g) 

191,5 

NH 3 (g) 

192,3 

NH 4 C1G) 

94,6 

Na (s) 

51,0 

NaCl ( 5 ) 

72,4 

Na 2 0(s) 

72,8 

0 2 (g) 

205,1 

Ss(ortorr6mbico) 

255,1 

S0 2 (g) 

248,1 

S0 3 (g) 

256,6 
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VARIA£dES DE ENTROPIA EM REA0ES QUIMICAS 

As entropias-padrao absolutas sao utilizadas no calculo das variagoes de entropia- 
padrao, AS 0 , para as reagoes qufmicas. Genericamente, para a reagao: 

kA + IB —► mC + nD 


A S° = (mS°c+ nS ° D ) - (kS° A + /S° B ) 


Exemplo 17.5 Calcule AS 0 para a reagao, a 25 °C. 

2CH 3 OH(/) + 302(g) —► 2C0 2 (g) + 4H 2 0(g) 

Solugao: Dos dados da Tabela 17.1, obtemos: 

AS 0 = (4AS°H20 + 2AS°co2) - (2AS°ch30h + 3AS°02) 

= [4(188,7) + 2(213,6)] - [2(126,3) + 3(205,1)] = 314,1 J KT 1 

(Aqui, para facilitar, deixamos as unidades fora do calculo.) 

Problema Paralelo: Calcule a entropia-padrao molar de formagao do HC1 gasoso a 
25°C. Resposta: 10,0 J K 1 mol -1 . 

AS ENERGIAS LIVRES DE GIBBS - PADRAO DE FORMAL AO 

Na Segao 3.4 mostramos como os valores tabelados dos calores-padrao de formagao 
podem ser usados no calculo dos calores-padrao de reagoes. As energias livres de Gibbs- 
padrao estao tabeladas de modo semelhante e podem ser igualmente utilizadas. Varios 
metodos podem ser empregados na determinagao de AG°,mas um e particularmente imediato. 
Depende simplesmente da relagao AG = m - TAS, e esta ilustrado no exemplo seguinte. 

Exemplo 17.6 Dos dados das Tabelas 3.2 e 17.1, calcule a energia livre de Gibbs- 
padrao de formagao do cloreto de amonio, a 25°C. 

Solugao: A equagao de formagao do NH 4 C1 a partir de seus elementos e: 

!/ 2 N 2 (g) + 2H 2 (g) + i/ 2 Cl 2 (g) —► NH 4 C1(.v) 
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Da Tabela 3.2 encontramos que A H°f6 - 314,4 k J mol Da Tabela 17.1vemos que: 


S ° N , = 191,5 JK" 1 mol -1 
S° = 130,61k- 1 mol" 1 
= 223,0 JK^moP 1 
5 nh Cl = 94 ’ 6 J K_1 mol_1 
Portanto, para a reagao de formagao anterior: 

= 5 nh 4 ci “ 4 5 n 2 + 25 Hj + 

= 94,6 - [1(191,5) + 2(130,6) + 1(223,0)] 

= -373,8 J K" 1 mol -1 

Com os valores de A H° e AS 0 , encontraremos AG°: 

AG 0 / = A H° f - T AS 0 / 

= -314,4 x 103 J mok 1 - (298,2 K)(-373,8 J K~ l mol 1 ) 
= -2,029 x 105 J mol 1 , ou 202,9 kJ mol -1 


Comentarios Adicionais 

Observe que, embora a variagao da entropia seja negativa para esta reagao, o que 
nao favorece a espontaneidade, a varia§ao de entalpia tambem e negativa, o que favorece 
a espontaneidade. A temperatura e suficientemente baixa para prevenir que AS "se 
sobreponha" ao AH, e assim AG acaba sendo negativo. A reagao e espontanea a 1 atm e 
25°C. 


Problema Paralelo: Dos dados das Tabelas 3.2 e 17.1, calcule a energia livre de 
Gibbs-padrao de formagao do HC1 a 25°C. Resposta: -95,3 kJ mol -1 . 

Como mencionado na Segao 3.4, nenhuma temperatura esta implfcita no termo "estado 
padrao", e desse modo as substancias tern energias livres de Gibbs-padrao de formagao 
diferentes para cada temperatura. (Excegao: a energia livre de Gibbs-padrao de formagao de 
um elemento nao-combinado, em sua forma mais estavel, e zero em todas as temperaturas.) 
As energias livres de Gibbs-padrao de formagao sao comumente tabeladas a 25 °C. 
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AS ENERGIAS LIVRES DE GIBBS DE REA0ES 

Os valores das energias livres de Gibbs-padrao de formagao de muitos compostos 
foram determinados. Alguns destes valores estao na Tabela 17.2, e uma lista mais extensa e 
encontrada no Apendice G. 

Na Se$ao 3.4 mostramos como a lei de Hess pode ser aplicada na obtengao dos valores 
de AH 0 para rea?oes quimicas, a partir dos valores tabelados dos calores-padrao de formagao, 
A H° f . Os valores de AG°/padrao sao usados, de modo similar, nos calculos das energias livres 
de Gibbs-padrao de reaqoes. Observe que, como para os calores de forma§ao, a energia livre 
de Gibbs-padrao A G°f de um elemento nao-combinado em sua forma mais estavel e zero. 


Tabela 17.2 Energias livres-padrao de formagao a 25°C. 


Substancia 

AG/, kjmol 1 

C (diamante) 

2,87 

CH 4 (g) 

-50,8 

CH 3 OH(/) 

-166,5 

C 2 H 2 (g) 

209,2 

C 2 H 4 (g) 

68,1 

C 2 H 6 (g) 

-32,9 

CO(g) 

-137,2 

co 2 (g) 

-394,4 

HCl(g) 

-95,3 

H 2 0(g) 

-228,6 

h 2 0(/) 

-237,2 

h 2 o 2 (/) 

-120,4 

H 2 S(g) 

-33,6 

H 2 S0 4 (/) 

-690,1 

NH 3 (g) 

-16,5 

NH 4 C1(s) 

-202,9 

NaCl(5) 

-384,0 

Na 2 0(5) 

-376,6 

0 3 (g) 

163,2 

so 2 (g) 

-300,2 

so 3 (g) 

-371,1 
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Exemplo 17.7 Calcule a energia livre de Gibbs-padrao molar de combustao do etano, 
C 2 H 6 , para formar CO 2 e H 2 O (g) a 25°C. 

Solugao: A equagao para esta reagao de combustao e: 

C 2 H 6 (g) + 7 / 2 02(g) —► 2CQ 2 (g) +3H 2 0 (g) 


E, portanto: 

AG° reafao = Z(A G°f) produtos " I(A G°f) reagentes 

= [2(AG°/)c 0 2 + 3(AG°/) H 2o] - [(AG° / )c2H6 + 1 h (AG° / ) 0 J 
= [2(-394,4) + 3(-228,6)] - [(-32,9) + 7 / 2 (0)] 

= -1441,7 kJ mol -1 

Problema Paralelo: o etano queima em presen 5 a de oxigenio? Resposta: Sim. O 
valor da variagao da energia livre de Gibbs-padrao para a combustao e negativo, o que indica 
que a reagao e espontanea (quando todos os reagentes e produtos estiverem no seu estado 
padrao). 


Comentarios Adicionais 

Por que o resultado do calculo no Exemplo 17.7 e, estritamente falando, valido 
somente para 1 atm de pressao e 25°C? E verdade que o resultado calculado so e exato 
quando todos os reagentes e produtos estao a uma pressao (parcial) de 1 atm, mas os 
calculos mostram que o valor final de AG° varia relativamente pouco, a nao ser que as 
pressoes difiram grandemente da pressao padrao. Alem do mais, o resultado final 
calculado (anteriormente) e valido para o processo global, em que os produtos sao 
resfriados a 25°C. Nesta temperatura, a agua, naturalmente, nao estaria muito longe do 
estado gasoso (a 1 atm). O calculo entao refere-se a uma condigao imaginaria para um dos 
produtos, mas, como antes, pode ser visto pelos dados da Tabela 17.2 que a diferenga e 
pequena, somente cerca de 9 kJ mol 1 . (Compare as energias livres de Gibbs-padrao de 
formagao da agua lfquida e gasosa.) 


17.5 A TERMODINAMICA E O EQUILIBRIO 

A importancia da termodinamica qufmica esta na sua habilidade em descrever a 
aproximagao ao equilfbrio e as propriedades do estado de equilfbrio. 


250 




A ENERGIA LIVRE DE GIBBS, O EQUILIBRIO E O VALE DE GIBBS 

Todas as reaqoes qufmicas tendem ao equilfbrio. Para algumas reaqoes, as quantidades 
em excesso de todos os reagentes, apos o equilfbrio ser atingido, sao tao pequenas que nao sao 
mensuraveis. Nestes casos, dizemos que a rea§ao "teve uma conversao completa". Em outros 
casos, a reaqao parece nao ter-se completado. Esta situagao e um resultado do efeito cinetico 
(a reaqao realmente ocorre, mas tao lentamente que nenhuma alteragao pode ser observada) 
ou termodinamico, em que somente quantidades extremamente pequenas de reagentes devem 
ser consumidos, e de produtos formados, a fim de estabelecer o equilfbrio. 

Considere a seguinte reaqao hipotetica ocorrendo a temperatura e pressao constantes: 
os reagentes, todos em seu estado padrao, sao colocados juntamente em um recipiente, onde 
reagem completamente formando os produtos, tambem todos no seu estado padrao: 

reagentes (estado padrao) ^ produtOS (estado padrao) 

Designaremos a somatoria das entalpias dos reagentes (no infcio da reaqao) como 
£//°reagentes e dos produtos (apos a conversao hipotetica de 100% de reagentes para produtos) 
como E/ZVodutos- Durante o curso de reaqao, a entalpia total de mistura reagente varia 
continuamente, pois os reagentes sao consumidos gradualmente e os produtos sao formados. 
A situagao descrita e mostrada esquematicamente na Figura 17.7a. Neste exemplo, E// 0 produtos 
e menor do que E//° reagentes e desse modo AH 0 para a reaqao e negativo. (A reagao e 
exotermica.) 

Por esta mesma razao, a entropia total da mistura reagente tambem varia 
continuamente, pois, na mistura, as quantidades de reagentes diminuem e as quantidades dos 
produtos aumentam. Esta variaqao e mostrada na Figura 17.7 b. Observe que desta vez a curva 
atinge um maximo, isto e, um pouco antes de todos os reagentes terem se transformado em 
produtos, a entropia total da mistura e maior do que a soma das entropias dos reagentes puros, 
ES^reagentes ou dos produtos puros ES^produtos- Isto ocorre por causa de um efeito conhecido 
como entropia de mistura: a entropia de uma mistura e maior do que a soma das entropias de 
seus constituintes puros, porque a mistura e um sistema mais desordenado. 
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Figura 17.7 A variatjao de H, S e G a temperatura constante T com a extensao da ret 
(esquematica, nao desenhada em escala). (a) Entalpia, (b) Entropia, (c) Energia livre. 







Agora, consideraremos como a energia livre de Gibbs da mistura reagente varia 
durante o curso da reagao. Podemos substituir os valores de H representados graficamente na 
Figura 17.7a e os de S na Figura 17.7Z? na relagao: 


\G = H-TS\ (Segao 17.3) 

Com a finalidade de encontrar a variagao da energia livre total de Gibbs, G, da mistura 
reagente durante a reagao em determinada temperatura constante T. Os resultados deste 
processo estao no grafico da Figura 17.7c. Observe que, porque ha um sinal de "menos" antes 
do termo TS na relagao anterior, e porque ha um maximo na curva de entropia (Figura 11.lb), 
o resultado e um mmimo na curva da energia livre de Gibbs. Isto significa que em algum 
ponto durante o curso da reagao a energia livre total de Gibbs e menor do que a dos reagentes 
puros ou dos produtos puros. 

Na Segao 17.3, mostramos que a energia livre de Gibbs diminui durante a 
transformagao espontanea. Desse modo, a reagao por nos discutida so pode ocorrer de fato 
com AG < 0, isto e, com o decrescimo da energia livre total de Gibbs do sistema. Mas o I 
decrescimo da energia livre de Gibbs ocorre somente ate atingir um valor mmimo, mostrado 
na Figura 17.7c. Neste ponto, o sistema atingiu o estado de menor energia livre de Gibbs, e 
nenhuma mudanga posterior e possfvel. A reagao atingiu o equilibria. Como nao e possfvel 
para o sistema passar o mmimo da energia livre de Gibbs mostrada na Figura 17.7c, a 
conversao completa dos reagentes em produtos nao e possfvel. A reagao realmente nao se 
completou. 

Da Figura 17.7c podemos observar que o estado de equilfbrio tambem pode ser 
atingido comegando com os produtos puros (as substancias escritas do lado direito da equagao 
e representados a direita no grafico). A energia livre de Gibbs do sistema decresce ("colina 
abaixo") e atinge um mmimo (o menor ponto no "vale"), nao importa a combinagao 
("reagentes" puros a esquerda, ou "produtos" puros, a direita) com que iniciemos. O mmimo 
na curva da energia livre de Gibbs para a reagao e algumas vezes chamado de vale de Gibbs. 


Comentarios Adicionais 

Uma curva de energia livre, tal como a da Figura 17.7c, pode ser lida da esquerda 
para a direita ou da direita para a esquerda, dependendo de que substancias sao 
consideradas como a mistura reagente. 
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Todas as reaqoes apresentam o vale de Gibbs. Para algumas, o vale esta muito 
proximo do lado direito ("produtos") do diagrama. Isto significa que no equilfbrio os produtos 
estao bastante favorecidos sobre os reagentes, e assim a reaqao essencialmente se completa. 
Para outras reaqoes, o vale de Gibbs esta proximo do lado esquerdo ("reagentes") do 
diagrama; isto indica que a reagao mal iniciou e o equilfbrio foi estabelecido. Finalmente, em 
muitos casos a posiqao do equilfbrio tern uma local izaqao intermediaria ao longo do eixo da 
extensao da reaqao. 

Em todos os casos, apos ter se estabelecido o equilfbrio nenhuma reaqao posterior e 
possfvel porque qualquer mudanga detectavel produziria um aumento na energia livre de 
Gibbs do sistema, o que, como vimos, nao ocorre. No equilfbrio, a energia livre de Gibbs de 
um sistema e minima. 

AS VARIA0ES DA ENERGIA LIVRE DE GIBBS E AS CONSTANTES DE 
EQUILIBRIO 

A energia livre de Gibbs-padrao de uma substancia e a sua energia livre quando a 
substancia se encontra no estado padrao. Para um gas, isto significa 1 atm de pressao, 
considerando um comportamento ideal. Pode se mostrar que, quando um gas esta a uma 
pressao P diferente de 1 atm, a sua energia livre de Gibbs G pode ser relacionada com a sua 
energia livre padrao G° pela equagao: 


G = G° + RT In P 


(17.3) 


Onde R e a constante dos gases ideais e T e a temperatura absoluta. 

Considere uma reaqao em fase gasosa, quando A 2 e B 2 formam um unico produto AB. 
No infcio, AB nao esta presente, existe somente a mistura de A 2 e B 2 . Com a ocorrencia da 
reagao, AB e formado de acordo com a equagao: 

A 2 (g) + B 2 (g) —► 2AB(g) 

Aplicando a Equa§ao 17.3 a todas as substancias presentes nesta equa§ao, nao e diffcil 
mostrar que a variaqao da energia livre de Gibbs associada a reaqao e dada pela expressao: 

AG = AG° + RT In f 
f a 2 


254 





Onde o quociente a direita contem as pressoes parciais dos produtos e dos reagentes. 
Mas este quociente: 


E Q p , a expressao da lei da aqao das massas, ou o quociente de pressoes, para a reagao 
(escrita como uma funqao das pressoes parciais). Portanto: 

AG = AG° + RT In Q p 


Como vimos (Se§ao 17.3), para qualquer sistema no equilfbrio AG = 0. Tambem, no 
equilfbrio Q p = K p . Entao: 

0 = AG° + RT In K p 


Ou: 

AG° = -RT In K p 

Esta relaqao e freqtientemente usada no calculo do valor das constantes de equilfbrio, a 
partir dos dados de energia livre padrao, quando os metodos experimentais diretos sao diffceis 
ou impossfveis. Tambem pode ser usada para avaliar as energias livres-padrao da reagao, a 
partir das constantes de equilfbrio. 

Quando os gases nao sao ideais, a relagao entre G e G° e dada por: 


G = G° + RT In a 


Onde a € a quantidade conhecida como a atividade termodinamica ou qmmica, que 
conduz a relaqao: 

I AG° = -RT In K a I 


Onde K a , a constante de equilibria termodinamico, 6 uma funqao de atividades e nao 
de pressoes. O uso desta equagao nao e restrito a reaqoes em que os gases comportam-se 
idealmente. Existem metodos padronizados para a determinagao das atividades, mas 
extrapolam a proposta deste livro. 
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Para reagoes que se processam em solugao, relagoes semelhantes podem ser 
deduzidas. Como o estado padrao de um soluto e freqlientemente considerado em uma 
concentragao de 1 mol L 1 de soluto, a constante de equilfbrio e escrita em termos de 
concentragoes molares se a solugao e ideal. Este raciocmio conduz a seguinte relagao, entre a 
variagao de energia livre padrao e a constante de equilfbrio expressa em termos de 
concentragao: 

I AG° = -RT\nK c I 


(Se a solugao nao e ideal, a constante de equilfbrio e escrita como uma fungao de 
atividades, K a ) 

A equagao: 

I AG° = -RT\nK I 


E util porque relaciona os conhecimentos do estado padrao e aqueles relativos ao 
estado de equilfbrio. 


Exemplo 17.8 A energia livre de Gibbs-padrao de formagao da amonia a 25 °C e -16,5 
kJ mol -1 . Calcule o valor da constante de equilfbrio K p nesta temperatura para a reagao: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) -► 2NH 3 (g) 


NH 3 


Solugao: Para a reagao como escrita, A G° e 2(- 16,5), ou -33,0 kJ, porque 2 mols de 
sao formados: 


A G° = -RT In Kp 


In K P =- 


AG’ 

RT 


_ -33,0 x 10 3 J mol -1 

(8,315 JK -1 mol _1 )(298K) 

K P = 6 x 10 5 


Problema Paralelo: O K p para a reagao: 

I 2 (g) + Cl 2 (g) —► 2ICl(g) 

E igual a 2,0 x 10 5 a 298 K. Qual e o valor da energia livre de Gibbs-padrao molar de 
formagao do cloreto de iodo? Resposta: -15 kJ mol -1 . 


256 





RESUMO 

A primeira lei da termodinamica e a lei da conservagao de energia e pode ser escrita 
como A U - q + w, onde AU e a variagao na energia de um sistema, q e o calor absorvido pelo 
sistema, ewe o trabalho realizado sobre o sistema. Para transform agoes em que o trabalho e 
realizado quando o sistema se expande contra uma pressao externa constante, P ext , o trabalho 
realizado pelo sistema e P e xt AV, onde AV representa a variagao no volume do sistema. 
Portanto, para tal expansao, w = - P ext AV. 

A entalpia H do sistema e definida como H = U + PV. Para uma transformagao 
realizada a pressao constante, a variagao na entalpia do sistema e igual ao calor absorvido 
durante a transformagao. 

A segunda lei da termodinamica estabelece que a entropia do universo aumenta 
constantemente. A entropia mede a desordem ou a distribuigao ao acaso de um sistema. 
Desde que estados ao acaso sao mais provaveis do que estados ordenados, os sistemas 
isolados tendem, naturalmente, a experimentar um aumento de sua entropia. A entropia 
absoluta padrao foi determinada para muitas substancias. Estas determinagoes estao baseadas 
na terceira lei da termodinamica, segundo a qual a entropia de um solido cristalino, puro e 
perfeito, e zero no zero absoluto. 

Nas transform agoes dos sistemas a temperatura e pressao constantes, a variagao da 
energia livre de Gibbs permite uma previsao quanto a espontaneidade da transformagao. A 
energia livre de Gibbs G e definida por G = H - TS. Para um processo que ocorre a 
temperatura e pressao constantes, se AG e menor do que zero (um numero negativo), o 
processo e espontaneo; se AG e maior do que zero, o processo nao e espontaneo, isto e, nao 
pode ocorrer naturalmente. Se AG = 0, o sistema esta em equilfbrio. A temperatura e pressao 
constantes, a relagao AG = AH - TAS mostra como a inter-relagao da entalpia, da entropia e 
da temperatura determina se um processo e ou nao espontaneo. 

As energias livres de Gibbs-padrao de formagao de compostos podem ser usadas no 
calculo das variagoes da energia livre de Gibbs-padrao das reagoes quimicas, e estas por sua 
vez podem ser usadas na previsao da espontaneidade da reagao. Uma reagao se processa ate 
que o sistema reagente atinja uma energia livre minima (o vale de Gibbs). Neste momento AG 
= 0,o que significa que as energias livres dos reagentes e produtos sao iguais. A variagao da 
energia livre de Gibbs padrao, AG°, de uma reagao esta relacionada com a constante de 
equilfbrio K pela equagao AG° = - RT In K. 
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PROBLEMAS 

Nota: Utilize os dados do Apendice G, quando necessario. 

A primeira lei 

17.1 Discuta a validade da expressao A U = q + w. Teria limitagoes ou restrigoes? 

* 17.2 Calcule w em joules, quando 1,00 mol de um gas ideal se expande de um 
volume de 10,0 L para 100,0 L, a temperatura constante de 25°C, se a expansao e realizada 
(a) no vacuo, (b) contra uma pressao de oposigao constante de 0,100 atm. 

* 17.3 Calcule w e AU para a expansao de 20,0 g de N 2 de um volume de 30,0 L para 
40,0 L, a temperatura constante de 300°C, contra uma pressao oposta constante de 0,800 atm, 
se e absorvido 125 J de calor. 

17.4 Discuta a sugestao de que o calor e o trabalho nao sao formas de energias, mas 
medidas da variagao de energia. 

17.5 Um certo gas se expande no vacuo. Se o sistema for isolado das suas vizinhangas 
termicamente, sua energia aumenta ou diminui? Sua resposta depende do comportamento 
ideal ou real do gas? Explique. 

17.6 Comente a respeito da afirmagao: "O calor produz um movimento ao acaso, mas 
o trabalho produz um movimento direcionado". 

17.7 Como um gas pode se expandir sem realizar trabalho? Como deve ser a expansao 
para que o trabalho seja maximo? 

* 17.8 Um sistema se expande de um volume de 2,50 L para 5,50 L contra uma 
pressao de oposigao constante de 4,80 atm. Calcule (a) o trabalho realizado pelo sistema sobre 
as suas vizinhangas, (b) o trabalho realizado sobre o sistema pelas suas vizinhangas. Expresse 
as respostas em atmosfera-litro e em joules. 

17.9 Um sistema e comprimido por uma pressao externa de 8,00 atm de um volume 
inicial de 4,50 x 10 2 mL a um volume final de 2,50 x 10 2 mL. Calcule (a) o trabalho realizado 
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pelo sistema sobre as suas vizinhangas, (b) o trabalho realizado pelas vizinhangas sobre o 
sistema. Expresse suas respostas em atmosfera-litro e em joules. 

* 17.10 Quando um gas ideal se expande isotermicamente (AT = 0), sua energia 
permanece constante. Se um gas ideal se expande isotermicamente de um volume de 2,40 L 
para 6,43 L contra uma pressao de oposigao de 4,50 atm, quantos kJ de calor sao absorvidos 
pelo gas? 


* 17.11 Calcule A U para uma substancia que absorve 1,48 kJ de calor em uma 
expansao de volume de 1,00 L para 5,00 x 102 L, contra uma pressao oposta de 5,00 atm. 

17.12 Quando um gas ideal se expande isotermicamente (AT = 0), sua energia 
permanece constante. 1,00 mol de um gas ideal nas CNTP expande-se isotermicamente contra 
uma pressao oposta de 0,100 atm. Quanto calor e absorvido pelo gas se a sua pressao final e 
(a) 0,500 atm, (b) 0,100 atm? 

A Energia e a Entalpia 

* 17.13 Um sistema se expande sob uma pressao constante de 1,00 atm, de um volume 
de 3,00 L para 9,00 L, enquanto absorve 13,0 kJ de calor. Quais os valores de AH e AU para o 
processo? 

17.14 Um sistema reagente libera 128 kJ de calor ao se expandir de um volume de 
16,2 L para um de 22,2 L sob uma pressao constante de 1,00 atm. Calcule AH e AU. 

* 17.15 A densidade do gelo a 0°C e 0,917 g mL 1 e da agua lfquida, na mesma 
temperatura, e 0,9998 g mL' 1 . Se A//| US do gelo e 6,009 kJ mol -1 , qual e A[/f us ? 

A Entropia e a Segunda Lei 

17.16 Indique se a entropia de um sistema aumenta ou diminui quanto este e 
submetido as seguintes transformagoes: (a) congelamento da agua, (b) evaporagao do 
cloroformio, (c) sublima§ao do dioxido de carbono, (d) o gas nitrogenio e comprimido a 
temperatura constante, (e) a agua e misturada ao alcool a temperatura constante, (f) a agua e 
aquecida de 25 °C para 26°C; (g) um automovel enferruja e (h) um pacote de moedas e 
sacudido. 
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17.17 Para cada um dos seguintes pares, a 1 atm, indique qual substancia tem maior 
entropia: (a) 1 mol de NaCl(s) ou 1 mol de HCl(g), ambos a 25°C, (b) 1 mol de HCl(g) a 
25°C ou 1 mol de HCl(g) a 50 °C, (c) 1 mol de H 2 0(/) ou 1 mol de H 2 0(g), ambos a 0°C. 

* 17.18 O ponto de ebuligao normal do benzeno, C6H 6 , e 80,1°C, e seu calor molar de 
vaporizagao nesta temperatura e 1 atm e 30,8 kJ mol -1 . Qual e a entropia molar de 
vaporizagao do benzeno? Qual e a variagao de entropia quando 1,00 g de benzeno ferve a 1 
atm? 


17.19 O calor de fusao do brometo de potassio e 20,9 kJ mol Se a entropia de fusao 
do KBr e 20,5 J K 1 mol 1 , qual e o ponto de fusao deste composto? 

17.20 O que e um sistema isolado? Este sistema pode, realmente, existir? Explique. 

17.21 Faga uma previsao do sinal algebrico de AS para cada uma das seguintes 
reagoes: 

(a) C 2 H 4 (g) + 20 2 (g) -► 2CO(g) + 2H 2 0(g) 

(b) CO(g) + 2H 2 (g) —► CH 3 OH(/) 

(c) Hg 2 Cl 2 (s) —► 2Hg(/) + Cl 2 (g) 

(d) Mg (s) + H 2 0(/) —► MgOQ) + H 2 (g) 

17.22 Calcule o valor de AS° a 25°C para a reagao C0 2 ( g ) + C(grafite) —► 2CO( g ). 
Comente o sinal do resultado. 

* 17.23 Calcule a entropia-padrao de forma§ao do metanol, CH 3 OH, a 25°C. 

Energia Livre de Gibbs 

17.24 Exponha como AG pode ser usado na previsao da espontaneidade de uma 
reagao. A exposi§ao apresenta algumas restrigoes? 

17.25 Explique, em termos das variagoes de entropia e de entalpia, por que o sinal 
algebrico de AG fus de uma substancia altera-se com a temperatura no ponto de fusao. 
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17.26 AS para uma certa reagao e 100 J K' 1 mol Se a reagao ocorre 
espontaneamente, qual deve ser o sinal de AH para o processo? 

* 17.27 Calcule a energia livre de Gibbs-padrao de combustao do acetileno, C 2 H 2 , 
formando CO(g) e H 2 0(i) a 25°C. 

17.28 Calcule a energia livre de Gibbs-padrao de combustao do acetileno, C 2 H 2 , 
formando C0 2 (g) e H 2 0(/) a 25°C. 

* 17.29 Calcule a energia livre de Gibbs-padrao de combustao do acetileno, C2H2, 
formando C0 2 (g) e H 2 0(g) a 25°C. 

17.30 Suponha que para um dado processo o valor de AH e 50 kJ, e que o valor de AS 
e 120 J KT 1 mol 1 . O processo e espontaneo a 25°C? 

Equilibrio 

* 17.31 Calcule o valor da constante de equilibrio K p a 25°C para a reagao 2S02(g) + 

0 2 (g) <-► 2S0 3 (g). 

17.32 Calcule o valor da constante de equilibrio K p , a 25°C, para a reagao C(grafite) + 
2H 2 (g) <-► CH 4 (g). 

* 17.33 A desagradavel coloragao marrom da fumaga fotoqufmica e, em grande parte, 
causada pela presenga de dioxido de nitrogenio, N0 2 , que pode ser formada pela oxidagao de 
oxido de nitrogenio (oxido nftrico), NO. Se as energias livres padrao de formagao dos gases 
NO 2 e NO sao 51,8 e 86,7 kJ mol -1 , respectivamente, a 25°C, qual e o valor da constante de 
equilibrio K p nesta temperatura para 2NO(g) + 02 (g) ^ 2N02(g). 


PROBLEMAS ADICIONAIS 

17.34 Medidas experimentais exatas mostram que o monoxido de carbono solido 
parece ter uma pequena, mas significante, entropia residual proxima do zero absoluto. 
Proponha uma razao para esta aparente contradigao a terceira lei. 
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17.35 Quando um gas ideal se expande isotermicamente (AT = 0), sua energia 
permanece constante. 1,00 mol de um gas ideal inicialmente nas CNTP se expande 
isotermicamente para um volume de 50,0 L. Qual e a maior quantidade possivel de trabalho 
(em kJ) que um gas pode realizar sobre as vizinhangas, se o gas se expande contra uma 
pressao de oposi$ao constante? 

17.36 Para quais dos seguintes processos o valor de AH e significativamente diferente 
do valor de At/? 

(a) A queima do etanol lfquido, C 2 H 5 OH, pelo oxigenio, formando CO(g) e H20(/) 

(b) A sublimagao do dioxido de carbono solido 

(c) A queima do gas metano, CH 4 , pelo O 2 , formando CO 2 O?) e H 2 0(g) 

(d) A combi nagao do CaO solido e CO 2 gasoso formando CaC 03 solido 

* 17.37 A 25 °C, o A H° para a combustao do benzeno lfquido, C 6 H 6 , formando CO 2 e 
H 2 0, ambos gasosos, e -3135 kJ mol -1 , (a) Calcule At / 0 a 25°C; (b) Quais sao os valores de 
A H° e At / 0 para esta reagao a 25°C, se e formada agua lfquida? 

17.38 E possrvel, teoricamente, obter uma perfeita ordenagao (distribuigao) de cartas 
apos embaralha-las? Este evento e provavel? Voce acha que ele sempre ocorrera? Compare a 
entropia de uma distribuigao perfeitamente ordenada de cartas com uma em que cada carta se 
encontra ao acaso. 

17.39 O calor de vaporizagao do etanol, C 2 H 5 OH, e 39,4 kJ mol -1 , e seu ponto de 
ebuli§ao normal e 78,3°C. Calcule a variagao de entropia quando 20,0 g de etanol vapor a 1 
atm condensam para lfquido a esta temperatura. 

17.40 Vinte e cinco estranhos entram em uma sala com muitas cadeiras e um corredor 
no meio. Qual e a probabilidade de eles escolherem cadeiras do mesmo lado do corredor? 

17.41 Diz-se que os organismos vivos violam a segunda lei porque crescem e 
amadurecem, criando estruturas altamente ordenadas e organizadas. A vida contraria a 
segunda lei? Explique. 

* 17.42 Calcule o valor de AS 0 para a rea ? ao NH 4 C1(s) —► NH 3 (g) + HCl(g). 
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17.43 Diferencie claramente AG e AG°, para uma mesma reagao. Qual dos dois 
valores seria usado para prever a espontaneidade da reagao? Por que? 

17.44 Para uma dada reagao, AH = 95 kJ e AS = 83 J K" 1 . Acima de qual temperatura a 
reagao sera espontanea? 

17.45 A pressao de vapor da agua e 23,8 mmHg a 25°C. Calcule AG por mol para 
cada um dos seguintes processos a 25°C: 

(a) H 2 0(/, 1 atm) —► H 2 0(g, 23,8 mmHg) 

(b) H 2 0(g, 23,8 mmHg) —► H 2 0(g, 1 atm) 

(c) H 2 0(/, 1 atm) —► H 2 0(g, 1 atm) 

17.46 O ponto de ebuligao normal do tolueno e 111°C, e seu calor molar de 
vaporizagao e 33,5 kJ mol -1 . Calcule w, q, AH, AU, AG e AS para a vaporizagao de um mol de 
tolueno no seu ponto de ebuligao. 

17.47 Para a reagao 2S0 2 (g) + 0 2 (g) —► 2SOs(g), encontre AG a 25°C, se a pressao 
parcial de cada gas e 0,0100 atm. 

17.48 A concentragao de uma especie presente em solugao e 0,50 mol/L. De quanto e 
menor a energia livre de Gibbs desta especie, em relagao a sua energia livre de Gibbs padrao? 
(Admita 25°C.) 

17.49 Para cada uma das seguintes transformagoes indique o sinal algebrico de AU, 
AH, AS e AG. (Considere somente o sistema, despreze as vizinhangas.) 

(a) A expansao de um gas ideal no vacuo. 

(b) A agua em ebuligao a 100°C e 1 atm. 

(c) A queima do hidrogenio pelo oxigenio. 

17.50 O calor de fusao do gelo e 6,008 kJ mol L (a) Calcule a entropia molar de 
fusao do gelo a 0°C(273,15 K). Admitindo que A5( us nao varia com a temperatura, calcule AG 
para a fusao de 1 mol de gelo a (b) 10,00°C, (c) -10,00°C e (d) -10,00°C. 
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A materia e composta de partfculas eletricamente carregadas, portanto nao e 
surpreendente que seja possfvel converter energia qufmica em energia eletrica e vice-versa. O 
estudo destes processos de interconversao e uma parte importante da eletroquimica, cujo 
objetivo e o estudo da relagao entre energia eletrica e transformagao quimica. 

Na Se$ao 12.3 examinamos as maneiras de predizer quais tipos de reagao podem 
ocorrer quando varias substancias sao misturadas. Naquela ocasiao consideramos reagoes de 
precipitagao, reagoes que formam eletrolitos fracos e reagoes de complexatjao, porem adiamos 
as con si derates de como prever reagoes de oxido-redugao. No presente capftulo 
retomaremos o assunto e mostraremos como a aplicagao de um pouco de termodinamica pode 
ajudar a prever a espontaneidade de reagoes redox. 


18.1 CELULAS GALVANICAS (pilhas) 

Uma celula eletroquimica e um dispositivo que utiliza reagoes de oxido-redugao para 
produzir a interconversao de energia qufmica e eletrica. (Para uma revisao de oxido-redugao, 
ver a Segao 12.5.) Existem dois tipos de celulas eletroqufmicas: as celulas galvanicas, nas 
quais energia qufmica e convertida em energia eletrica, e as celulas eletrolfticas, nas quais 
energia eletrica e convertida em energia qufmica. Primeiro consideraremos a operagao das 
celulas galvanicas. 

REA£OES ESPONTANEAS E A CELULA GALVANICA 

Consideremos a reagao de oxido-redugao simples: 

Zn(s) +Cu 2+ (aq) —► Zn 2 \aq) + Cu(s) 

Que ocorre espontaneamente quando mergulhamos uma barra de zinco metalico em 
uma solu§ao aquosa de sulfato de cobre (II) ou sulfato cuprico, CUSO 4 , como e mostrado na 
Figura 18.1. Imediatamente apos a imersao notamos um deposito escuro sobre a superffcie do 
zinco. Este deposito consiste em partfculas finamente divididas de, cobre metalico e cresce 
formando uma camada grossa e esponjosa; ao mesmo tempo a cor azul caracterfstica da 
solugao de CUSO4 descora gradualmente, indicando que os ions de cobre (II) hidratados, 
Cu(H 2 0) 4 2+ , sao consumidos na reagao. Alem disto, o zinco metalico corroi lentamente, 
provocando o destacamento do deposito de cobre metalico que acaba se depositando no fundo 
do recipiente. 
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A reaqao entre zinco e ions de cobre (II) e espontanea; o zinco e oxidado e os Ions 
cupricos sao reduzidos: 


Zn (5) —► Zn 2+ (aq) + 2e~ (oxidagao) 

2e~ + Cu 2+ (aq) —► Cu(s') (redu§ao) 

Zn(s) + Cu 2+ (aq) —► Zn 2+ (aq) + Cu(s) (equagao completa) 



CuS0 4 

aquoso 


Deposito de 
Cu metalico 


Figura 18.1 Reagao espontanea: Zn(s) + Cu 2+ (a<?) —► Zn 2+ (aq) + Cu(s). 


Para esta reagao, AG° e igual a -212 kJ mol -1 . Este grande valor negativo indica uma 
forte tendencia dos eletrons em se transferirem do Zn metalico para os Ions de Cu 2+ , pelo 
menos quando reagentes e produtos se encontram em seus estados padroes (metais puros e 
concentrates ionicas 1 mol L _1 ). E importante verificar que essa tendencia mostrada pela 
rea$ao depende apenas da natureza, estados e concentrates dos reagentes e produtos, e nao 
de como ocorre a reagao. Em outras palavras, para a rea§ao anterior, enquanto fomecemos 
condiqoes para os eletrons se transferirem do Zn(s) ao Cu 2+ (aq), esta transferencia ira ocorrer. 
Suponhamos, por exemplo, que separemos fisicamente a barra de zinco de solu§ao da solugao 
de sulfato de cobre (II), como e ilustrado na Figura 18.2a. A barra de zinco e imersa numa 
soluqao de sulfato de zinco, a barra de cobre encontra-se imersa em uma solugao de sulfato 
cuprico e as duas encontram-se interligadas eletricamente mediante um fio. Este dispositivo 
forma uma celula galvanica, tambem conhecida como celula voltaica. As duas metades da 
celula sao chamadas compartimentos e sao separadas por um material poroso, por exemplo, 
uma pe§a de argila nao-vitrificada ou de porcelana. As barras de zinco e de cobre sao 
denominadas eletrodos e fornecem a superffcie na qual ocorrem as reagoes de oxida§ao e de 
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redug ao. Cada eletrodo e o meio onde esta imerso forma uma semipilha. O circuito eletrico 
que conecta os dois eletrodos fora da celula e denominado circuito externo. 
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Se os eletrodos de zinco e de cobre da Figura 18.2a forem ligados entre si por meio de 
um circuito extemo, havera um escoamento de eletrons atraves deste circuito, do eletrodo de 
zinco para o eletrodo de cobre em cuja superffcie serao recebidos pelos ions de Cu 2+ . Estes 
ions sao reduzidos e os atomos de cobre resultantes se depositam sobre a superffcie do 
eletrodo de cobre, em um processo denominado eletrodeposigao. O eletrodo de cobre e 
denominado catodo, ou seja, e o eletrodo onde ocorre a redugao. A semi-reagao no catodo e: 

2e~ + Cu 2+ (aq) —► Cu(s) (semi-reagao catodica) 

Nesta celula, os atomos da superffcie do zinco perdem eletrons (sao oxidados) e se 
tomam ions. A medida que os eletrons deixam o metal saindo pelo circuito externo, os ions se 
dissolvem na solugao aquosa. O eletrodo de zinco e denominado anodo, isto e, o eletrodo 
onde ocorre a oxidagao. A semi-reagao de oxidagao e: 

Zn(s ) —► Zn +2 (aq) + 2e~ (semi-reagao anodica) 


Comentarios Adicionais 

Na realidade, nao e necessario que o catodo da celula galvanica mostrada na Figura 
18.2a seja de cobre. O catodo pode ser qualquer material inerte que conduza eletricidade, 
tal como platina ou grafite. Este eletrodo sera de qualquer forma um eletrodo de cobre, 
pois uma vez iniciada a reagao ele e recoberto com cobre, passando a ser um eletrodo de 
cobre. Da mesma foram, a solugao do compartimento anodico (onde a chapa de zinco se 
encontra imersa) nao precisa conter ions zinco no infcio. Estes ions serao fomecidos ao 
iniciar a rea§ao. 

Truque para lembrar: oxidagao ocorre no anodo (ambas as palavras comegam com 
vogal), e redugao ocorre no catodo (ambas as palavras comegam com consoantes). 


A separagao mediante o material poroso tern por finalidade manter os ions cupricos 
afastados do anodo de zinco. Isto evita a transferencia direta de eletrons do zinco para o 
cobre, e conseqlientemente permite o escoamento de eletrons pelo circuito extemo. O material 
poroso tambem permite a migragao de ions entre os dois compartimentos. (Esta migragao 
constitui uma corrente eletrica e e necessaria para completar o circuito eletrico dentro da 
celula.) 
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A medida que se vai realizando a reagao da celula, os ions de zinco migram afastando- 
se do anodo de zinco na diregao do eletrodo de cobre, a semelhanga do que ocorre com os 
ions cupricos. Os ions positivos sao chamados cations porque migram em diregao ao catodo. 
Da mesma maneira, os ions sulfato migram em diregao ao anodo e por isso sao denominados 
anions. 

Se um voltfmetro e colocado no lugar do circuito extemo, como na Figura 18.2a, e se 
este voltfmetro tiver uma alta resistencia eletrica interna (alta resistencia ao fluxo de eletrons), 
a passagem de eletrons pelo circuito extemo essencialmente para, acontecendo o mesmo com 
as semi-reagoes no catodo e no anodo. (A reagao espontanea nao pode ocorrer se nao ha 
circulagao dos eletrons entre o anodo e o catodo atraves do circuito extemo.) O voltfmetro le a 
diferenga de potencial eletrico ou tensao, entre os dois eletrodos, usualmente expressa em 

volts (V). (A diferenga de potencial em um circuito eletrico e de alguma forma semelhante a diferenga de pressao em uma 
coluna de agua. Um voltfmetro mede a tendencia dos eletrons em flufrem atraves de um circuito da mesma forma que um 
medidor depressao mede a tendencia de fluxo de agua. O potencial eletrico pode ser imaginado como uma “pressao de 

eletrons”.) Isto nos da uma medida da tendencia dos eletrons em flufrem do anodo para o catodo 
atraves do circuito externo e esta tendencia depende por sua vez da tendencia das reagoes 
anodicas e catodicas ocorrerem. 

Se no lugar do voltfmetro na celula da Figura 18.2a colocassemos uma lampada, as 
semi-reagoes ocorreriam havendo aquecimento do filamento ate a incandescencia devido a 
passagem dos eletrons no circuito externo. Por outro lado, se fosse colocado no circuito 
extemo um pequeno motor eletrico, obterfamos um trabalho eletrico como resultado das semi- 
reagoes. 

A Figura 18.2Z? mostra uma maneira altemativa de se construir uma pilha. Nesta 
versao, a divisao porosa da Figura 18.2a foi substitufda por uma ponte salina, que consiste em 
um tubo em U cheio de uma solugao de cloreto de potassio. Na ponte salina os ions Cl - 
migram em diregao ao anodo e os ions K + em diregao ao catodo, a medida que a celula se 
descarrega. 

A ponte salina preenche tres fungoes: separa fisicamente os compartimentos 
eletrodicos, prove a continuidade eletrica (um caminho contfnuo para a migragao dos anions e 
dos cations) na celula e reduz o potencial de jungao li'quida, uma diferenga de potencial 
produzida quando duas solugoes diferentes sao postas em contato entre si. Esta diferenga se 
origina pelo fato do anion e do cation migrarem atraves da regiao de contato ou jungao 
lfquida, com velocidades diferentes. Se o anion e o cation na ponte salina migrarem com 
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velocidades praticamente iguais, o potencial de jungao lfquida e minimizado, e isto simplifica 
a interpretagao da medida de tensao de uma pulha. 

Em ambas as versoes da pilha da Figura 18.2 as semi-reagoes de eletrodo e a reagao da 
celula sao as mesmas: 

Anodo: Zn(s) —► Zn 2+ (aq) + 2e~ 

Catodo: 2e~ + .Cu2 +(aq) —► Cu(.s) 

Celula: Zn(s) + Cu 2 + (a^) —► Zn 2+ (aq) + Cu(s) 


Comentarios Adicionais 

Por que nao podemos eliminar o potencial de jungao lfquida simplesmente 
removendo a ponte salina da Figura 18.2 b? A razao e que, se o fizermos, todos os 
processos serao interrompidos: as semi-reagoes de eletrodo param e a leitura do voltfmetro 
cai a zero, porque a tendencia de fluir dos eletrons atraves de um circuito externo e 
eliminada. A reagao no anodo (oxidagao do zinco) para porque os ions zinco nao podem 
mais migrar do compartimento anodico. O aumento dos ions zinco (positivos) em solugao 
impede que os eletrons (negativos) deixem o metal zinco pelo circuito externo. Da mesma 
forma, a reagao catodica (redugao dos ions cupricos) para porque nao ha mais eletrons 
vindo atraves do circuito externo. A deficiencia de eletrons resultante neste eletrodo (uma 
carga positiva) impede ions cupricos de se depositarem na superffcie do eletrodo. Uma 
ponte salina (ou uma placa porosa) e necessaria para fomecer condigoes dos ions migrarem 
entre os compartimentos eletrodicos e, assim, completar o circuito eletrico intemo da 
celula. 


Qualquer celula que use esta reagao se chama pilho de Daniell, nome dado por ser seu 
inventor o qufmico ingles J. F. Daniell. Pode-se ver que a reagao da pilha de Daniell e 
exatamente a mesma que ocorre quando uma barra de zinco e colocada num bequer contendo 
solugao de CUSO 4 . A grande diferenga e que na pilha de Daniell os eletrons devem atravessar 
o circuito externo antes de chegarem aos ions de Cu 2+ no compartimento catodico. 

DIAGRAMAS DE CELULA 

As celulas galvanicas sao comumente representadas mediante uma notagao 
simplificada chamada diagrama de celula. O diagrama da pilha de Daniell da Figura 18,2a e: 
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ZnO) | Zn 2+ (aq) | Cu 2+ (aq) | Cu(s) 


Onde cada sfmbolo e formula representa a fase em que a substancia ou especie se 
encontra e as linhas verticals representam interfases ou jungoes. A convengao geralmente 
seguida apresenta o anodo na esquerda do diagrama. Isto significa que os eletrons deixam a 
celula para entrar no circuito extemo, partindo do eletrodo que esta escrito a esquerda. 

Quando uma ponte salina esta presente para minimizar o potencial de jungao lfquida, 
como na Figura 18.2 b, escreve-se uma linha dupla vertical para dizer que a jungao foi 
eliminada (na medida do possfvel): 

Zn (s) | Zn 2+ (aq) || Cu 2+ (aq) | Cu(s) 

Um diagrama de celula e muitas vezes escrito para mostrar a formula completa do 
soluto em cada compartimento da celula. Para a pilha de Daniell podemos escrever entao: 

Zn (s) | ZnSO 4 (aq) || CuS0 4 (aq) | Cu(.s) 

ELETRODOS NAS CELULAS GALVANICAS 

Os eletrodos em uma celula servem como dispositivos de remogao de eletrons do 
agente redutor no anodo e fonte de eletrons para o agente oxidante no catodo. Qualquer 
eletrodo pode funcionar como catodo ou como anodo. Os cinco tipos importantes de eletrodos 
sao: 

Z Eletrodo metal-fon metalico 

Z Eletrodo gas-ion 

Z Eletrodo metal-anion de sal insoluvel 

Z Eletrodos de "oxido-redugao" inertes 

Z Eletrodos de membrana 

Eletrodos metal-Ion metalico. O eletrodo metal-fon metalico consiste em um metal 
em contato com seus ions presentes na solugao. Um exemplo e uma pega de prata imersa em 
solugao de nitrato de prata. O diagrama para este tipo de eletrodo, empregado como catodo 
(aparecera do lado direito no diagrama de celula), e: 

Ag + (aq) | Ag(s) 
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E a semi-reagao de catodo e: 


Ag + (aq) + e 


Ag(s) 


Onde o eletron que aparece nesta equa$ao provem do circuito externo. Quando este 
eletrodo funciona como anodo, escreve-se: 

AgO) | Ag + {aq) 

(E aparecera do lado esquerdo no diagrama de celula). A semi-reagao de eletrodo, 
neste caso, e: 


Ag(s) —► Ag +(aq) + e 

O eletron que aparece na equagao parte da prata para o circuito externo. Os eletrodos 
de cobre-fon cuprico e zinco-fon da pilha de Daniell tambem sao desse tipo. 

Eletrodos gas-ion. No eletrodo gas-ion e empregado um gas em contato com o seu 
anion, ou cation, em solugao. O gas e borbulhado na solu?ao e o contato eletrico e feito 
mediante um metal inerte, geralmente platina. Na Figura 18.3 aparece uma das possfveis 
construgoes do eletrodo hidrogenio-fon hidrogenio (denomina§ao que e comumente 
simplificada para eletrodo de hidrogenio). O diagrama deste eletrodo quando funciona como 
catodo e: 


H + (aq) | H 2 (g) | Pt(.s) 


E a semi-reagao catodica e: 

2e- + 2U + (aq) —► H 2 (g) 

Para que este eletrodo funcione satisfatoriamente, a platina deve ser recoberta por uma 
fina camada de platina finamente dividida (negro de platina), que catalisa a reagao. (Este 
eletrodo e chamado eletrodo de platina platinizado.) 


272 




Figura 18.3 Eletrodo de hidrogenio. 

Eletrodo metal-anion de sal insoluvel. Neste eletrodo, um metal se encontra em 
contato com um dos seus sais insoluveis e, ao mesmo tempo, com uma soluqao que contem o 
anion do sal. Um exemplo e dado pelo eletrodo de prata-cloreto de prata, cujo diagrama como 
catodo e: 


C \~{aq) | AgCl(s) | Ag(.v) 

E para o qual a semi-reagao catodica 

AgCl(s) + e~ —► Ag(s) + CV(aq) 

Neste eletrodo um fio de prata e coberto por uma pasta de cloreto de prata e imerso em 
uma solu§ao que contenha os ions cloreto, como e visto na Figura 18.4. 

O eletrodo metal-oxido insoluvel e semelhante ao eletrodo metal-anion de sal 
insoluvel. 

Eletrodos de "oxido-redu^ao" inertes. Este eletrodo e na realidade tanto de oxido- 
redugao quanto qualquer outro eletrodo. Consiste em um pedago de fio metalico inerte, 
digamos, platina, em contato com uma solugao de uma substancia em dois estados de 
oxidagao diferentes. Este eletrodo caracteriza-se por nao participar da reaqao, ele nem fornece 
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ions para a solugao e tampouco reduz seus proprios ions. Neste eletrodo, ambos os reagentes e 
produtos se encontram em solu§ao. Por exemplo, temos o eletrodo ferrico-ferroso 
funcionando como catodo cujo diagrama e: 


Fe 3+ , Fe 2+ (a<?) | Pt(s) 

O ion ferro (III), ou ion ferrico, Fe 3+ (ag), e reduzido a ion ferro(II), ou ion ferroso, 
Fe 2+ (ag): 


F e 3 \aq) + e~ —► Fe 2+ (a^) 

Observe o uso da vfrgula no diagrama deste eletrodo; ela indica que ambos os ions 
ferrico e ferroso se encontram na mesma fase, neste caso, a solugao. 



Figura 18.4 Eletrodo de prata-cloreto de prata. 


Eletrodos de membrana. Yeremos um tipo de eletrodo de membrana, o eletrodo de 
vidro, na Se$ao 18.5. 
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TENSAO DE CELULA E ESPONTANEIDADE 

Quando um voltfmetro ou outro dispositivo de medida de tensao e ligado a uma celula 
galvanica, ele indica uma diferenga de potencial eletrico. Chamamos esta diferenga tensao ou 
potencial produzido pela celula e atribufmos-lhe o sinal algebrico positivo. O sinal mais 
indica que a reaqao de celula se desenrola espontaneamente, mas a questao permanece: em 
qual diregao? Em outras palavras, como podemos dizer quern e o catodo e quern e o anodo? 

Para ilustrar este problema, imaginemos uma celula formada pelo eletrodo A-A + e 
pelo eletrodo B-B + ligados mediante uma ponte salina. Como nao fizemos distinqao entre 
anodo e catodo, nao sabemos se devemos escrever a celula: 

Ms) | A \aq) 11 B \aq) | B(s) 

Para a qual as rea§oes sao: 

Anodo: A(s) —► A + (aq) + e ~ (oxidagao) 

Catodo: e + B + (aq) —► B(s) (redugao) 

Celula: A(s) + B + {aq) —► B + (aq) + B(,v) 

Ou como: 


B (s) | B + (aq) || A + (aq) | A(s) 

Para a qual as reagoes sao: 

Anodo: B(» —► B + (aq) + e ~ (oxidagao) 

Catodo: e ~ + A + {aq) —► A(s) (reduqao) 

Celula: B(s) + A + (aq) —► B + (aq) + A(,s’) 

Para determinar qual dos eletrodos e o anodo, ligamos o borne do voltfmetro ao 

eletrodo A e o “+” ao eletrodo B, e observamos a tensao indicada. A leitura positiva do 
voltfmetro significa que ligamos o voltfmetro corretamente; o eletrodo A e carregado com 
carga negativa e o B com carga positiva. Se um eletrodo aparece (em relaqao ao voltfmetro 
como carregado negativamente, significa que os eletrons tenderao a emergir da celula (para 
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entrar no circuito externo). Assim, conclufmos: (1) que o eletrodo A da nossa celula 
imaginaria e o anodo, (2) que o diagrama de celula e: 

Ms) I A \aq) | B \aq) + B(s) 

E (3) que o potencial medido (positivo) esta associado com a rea§ao de celula 
(espontanea): 


A(s) + B + (aq) —► A + (aq) + B(s) 

A reagao da celula de Daniell: 

Zn (s) + Cu 2+ (aq) —► Zn 2+ (a^) + Cu(s) 

Ocorre espontaneamente e, se as concentrates dos ions cupricos e de zinco forem 
ambas iguais a 1 mol L 1 e a temperatura for 25°C, a tensao medida e +1,10 V. Como 
ressaltamos anteriormente, a tendencia que uma reagao tern de ocorrer depende apenas da 
natureza, estados e concentragoes de seus reagentes e produtos e nao de "como" ocorre. Nao 
depende, por exemplo, das quantidades de reagentes solidos que possam estar presentes nem 
das quantidades de solugao ou do tamanho e forma dos bequeres, tubos U, eletrodos etc. Alem 
disso, nao depende se a rea§ao produz ou nao uma quantidade util de energia eletrica. Como a 
tensao de celula mede a "for?a motriz" de transferencia de eletrons do Zn(s) para Cu 2+ (a^), 
esta tensao e uma medida direta da tendencia de uma reagao ocorrer, independente do fato de 
que ela realmente ocorra ou nao numa celula. Assim, a "reagao de celula de Daniell" e 
espontanea mesmo que nao tenhamos uma celula real. (Yer novamente a Figura 18.1.) 

Uma tensao positiva e associada a uma reagao espontanea, e uma tensao negativa, a 
uma reagao nao-espontanea. Assim, a tensao no caso de: 

CuO) + Zn 2+ (aq) —► Cu 2+ (a^)+ Zn(s) 

Que e a da celula de Daniell invertida, e -1,10 V (as concentragoes ionicas 1 mol L 1 e 
25 °C). Isto significa que o metal cobre nao e oxidado pelos ions zinco. 
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Comentarios Adicionais 

Esta na hora de dizermos algo sobre as cargas aparentes (mais ou menos) do 
eletrodo. O anodo de uma pilha, observado fora da celula, aparece como negativo porque 
os eletrons, que sao cargas negativas, tendem a emergir do mesmo eletrodo e entrar no 
circuito extemo. Observado do interior da celula, porem, este eletrodo aparece positivo 
porque os ions positivos emergem dele e dissolvem na soluqao. Na pilha de Daniell, por 
exemplo, os ions positivos de zinco deixam o eletrodo e entram em solu?ao. 
Felizmente,nao nos encontramos sentados no interior da celula, meditando sobre os sinais 
dos eletrodos.Uma maneira menos ambfgua de identificar os eletrodos consiste em 
designa-los, simplesmente, de anodo e catodo. 


18.2 CELULAS ELETROLITICAS 

O segundo tipo de celulas eletroqufmicas e a celula eletrolitica. Nesta celula, a energia 
eletrica proveniente de uma fonte externa e utilizada para produzir reaqoes quimicas. 

REA£OES NAO-ESPONTANEAS E CELULAS ELETROLITICAS 
Consideremos a seguinte celula galvanica operando a 25 °C: 

Sn(s) | Sn 2+ (aq) || Cu 2+ (a^) | Cu(s) 

Esta celula e mostrada esquematicamente na Figura 18.5. O anodo consiste em uma 
barra de estanho imersa numa solugao contendo estanho (II), ou Ion estanoso. O catodo e o 
mesmo da pilha de Daniell, imerso em uma soluqao contendo Ions cobre (II). As reaqoes do 
eletrodo e da celula sao: 

Anodo de estanho: Sn(s) —► Sn 2+ (aq) + 2e~ 

Catodo de cobre: Cu 2+ (a<?) + 2e~ —► Cu(s) 

Celula: Sn(s) + Cu 2+ (aq) =► Sn 2+ (a^) + Cu(s) 


No anodo de estanho, os eletrons tendem a deixar a celula para entrar no circuito 
externo; no catodo de cobre os eletrons, provenientes do circuito extemo, tendem a entrar. Se 
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os ions estanho (II) e cobre (II) em solugao se encontram nos seus estados-padrao, ou seja, se 
suas concentragoes forem 1 mol I7 1 , a tensao produzida por esta celula galvanica e 0,48 V. 

Agora, desliguemos o voltfmetro da celula e no seu lugar conectemos uma fonte 
externa de tensao variavel, de maneira que a tensao aplicada pela fonte esteja em oposigao a 
tensao produzida pela pilha. (Yer Figura 18.6.) (As conexoes entre a fonte de tensao externa e 
a celula galvanica sao feitas entre polos negativo da fonte e negativo da celula e positivo da 
fonte e positivo da celula, de maneira que a fonte externa tende a bombear os eletrons para 
dentro do eletrodo de estanho e para fora do eletrodo de cobre. Este sentido dos eletrons e 
oposto ao da celula.) Em seguida ajustamos a fonte de tensao para que fornega 0,47 V, que e 
uma tensao um pouquinho inferior a tensao da celula galvanica. Como a tensao da celula 
ainda excede a tensao externa (de 0,01 V), a celula galvanica ainda funciona como pilha; suas 
rea?oes ainda ocorrem espontaneamente, produzindo um fluxo de eletrons no circuito extemo, 
proveniente do eletrodo de estanho em diregao ao eletrodo de cobre. Como anteriormente, as 
reagoes nos eletrodos e na celula sao: 

Anodo de estanho: Sn(s) * Sn 2+ (aq) + 2e~ 

Catodo de cobre: CO 2+ (aq) + 2e~ —► Cu(s) 

Celula: Sn(sj + Cu 2+ (aq) —► Sn 2+ (aq) + Cu(s') 

Agora, se aumentarmos a tensao externa de 0,01 Y, de modo que seja 0,48, nao vai 
haver mais fluxo de eletrons, ja que a tensao da celula foi "contrabalanceada". (Ver Figura 
18.7.) O efeito e parar a produ$ao de Cu(,s’) e Sn 2+ (aq) e estabelecer os seguintes equilfbrios 
em cada eletrodo: 

Eletrodo de estanho: Sn(y) Sn 2+ (a^) + 2e~ 

Eletrodo de cobre: Cu 2+ (a<?) + 2e ++ Cu(,s’) 

Celula: Sn(5) + Cu 2+ (aq) Sn 2+ (aq) + Cu(.s’) 
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Finalmente, se aumentarmos a tensao oposta externa um pouco mais, de maneira que 
ela seja maior que a tensao da celula, ou seja, 0,49 V (Figura 18.8), os eletrons provenientes 
do circuito externo entrant no eletrodo de estanho, transformando-o em catodo. Da mesma 
forma, o eletrodo de cobre se toma o anodo, uma vez que os eletrons saem dele. Isto inverte a 
diregao de todos os processos que ocorrem na celula e o fluxo de eletrons no circuito externo: 

Anodo de estanho: Sn(» < Sn 2+ (aq) + 2e~ 

Catodo de cobre: C0 1+ (aq) + 2e~ ◄— CuO) 

Celula: Sn(s) + Cu 2+ (aq) <— Sn 2+ (aq) + Cu(s) 


Nestas condi goes, a celula funciona como uma celula eletroUtica. Numa celula 
eletrolftica a energia eletrica proveniente de uma fonte externa e usada para inverter o sentido 
termodinamicamente espontaneo de uma reagao, isto e, forgar a realizagao de uma reagao 
nao-espontanea. 



Figura 18.7 Celula galvanica de estanho-cobre ligada a uma tensao em oposigao exatamente 

igual a ^celula- 
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Figura 18.8 Celula galvanica de estanho-cobre ligada a uma tensao em oposigao um pouco 
maior que ^eiuia- 


Comentarios Adicionais 

Atengao: Uma reagao nao-espontanea e aquela que nao pode ocorrer sem ajuda, ou 
seja, sem intervengao externa. A reagao ocorre porque ha uma fonte externa de energia 
eletrica que a forga, da mesma maneira que uma fonte de energia mecanica/orpa um livro 
a se elevar do chao ate uma mesa. 







ELETROLISE 

Em princfpio, qualquer pilha (celula) pode ser convertida em celula eletrolftica 
aplicando-se uma tensao externa oponente superior a tensao produzida pela pilha. (Na pratica, 
a inversao das reagoes nem sempre ocorre devido a problemas cineticos ou termodinamicos. 
Voltaremos a falar a este respeito.) Considere a pilha formada pelo anodo gas hidrogenio - 
ion hidrogenio e pelo catodo gas cloro - ion cloreto: 

Pt(4 | H 2 (g) | H + , C\~(aq) | Cl 2 (g) | Pt(.s) 

Nesta pilha, catodo e anodo estao num unico compartimento que contem acido 
cloridrico. (Nao e necessaria a presenga de uma ponte salina; voce pode ver por que?) Se a 
concentragao de HC1 e 1 mol/L e se a pressao dos gases for de 1 atm, a celula operara como 
pilha e produzira uma tensao de 1,36 V. Os processos que ocorrem na celula sao: 

Anodo: H 2 (g) —► 2H + (aq) + 2e~ 

Catodo: 2e +C\ 2 (g) ~ ► 2C1" (aq) 

Celula (galvanica): H 2 (g) + Cl 2 (g) —► 2H + (aq) + 2C1 ~{aq) 

Esta reagao e espontanea na diregao escrita, mas o seu sentido pode ser invertido 
aplicando-se uma tensao oponente superior a 1,36 Y. Isto acarreta a redugao do H + {aq) para 
formar H 2 (g) e a oxidagao do Cl“ {aq), formando Cl 2 (g). As reagoes sao: 

Catodo: 2e~ + 2H + (aq) —► H 2 (g) 

Anodo: 2C1“ (aq) —► C\ 2 (g) + 2e- 

Celula (eletrolftica): 2H + (aq) + 2C\~(aq) — ► H 2 (g) + Cl 2 (g) 

Pode-se ver que o efeito global da inversao resume-se em converter o HC1 dissolvido 
nos gases H 2 e Cl 2 . Este e um exemplo de eletrolise, processo no qual uma reagao 
termodinamicamente nao-espontanea (AG > 0) e forgada a ocorrer pelo fornecimento de 
energia de uma fonte externa. Uma reagao de eletrolise frequentemente (mas nem' sempre) 
resulta na decomposigao de um composto para formar os seus elementos. 

Usualmente as eletrolises sao realizadas aplicando-se uma tensao a um par de 
eletrodos inertes imersos em um lfquido. Quando, por exemplo, dois eletrodos de platina 
platinizada (Segao 18.1) estao mergulhados em acido cloridrico e aplica-se uma tensao 
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gradualmente crescente, nao se forma uma quantidade apreciavel de H 2 O?) e Cl 2 (g) antes que a 
tensao atinja o valor 1,36 Y. Isto acontece porque a formagao de quantidades diminutas de H 2 
e CI 2 dao origem a uma pilha cuja reagao espontanea e oposta a de decomposigao eletrolftica 
da solugao de HC1. Somente quando a tensao aplicada exceder a tensao da pilha e que se 
iniciara a eletrolise. A tensao externa necessaria para comegar a eletrolise de uma solugao e 
denominada potencial de decomposigao da solugao. 

As vezes a tensao necessaria para iniciar a eletrolise e maior do que a tensao produzida 
pela pilha oponente de um ou mais volts. As causas disto residem em efeitos cineticos junto 
aos eletrodos ou na solugao, em que a difusao lenta dos ions em diregao aos eletrodos pode 
requerer a aplicagao de tensoes cada vez maiores para produzir a eletrolise. Esta tensao extra e 
denominada sobretensao ou sobrepotencial. 

Chamamos a atengao para o fato de que uma celula eletrolftica pode ser considerada 
como uma celula galvanica forgada a funcionar no sentido inverso devido a aplicagao, no 
circuito extemo, de uma tensao suficientemente grande. Algumas vezes, entretanto, nao e 
possfvel inverter o sentido de uma reagao; neste caso outras reagoes podem ocorrer. Considere 
novamente a pilha de Daniell: 

Zn(s) | Zn 2+ (aq) || Cu 2+ (aq) \ Cu(s) 

E suas reagoes de eletrodo e da celula: 

Anodo: Zn(,s’) —► Zn 2+ (aq) + 2e~ 

Catodo: 2e +Cu 2 \aq) —► Cu(s) 

Celula: Zn(s) + Cu 2 +(aq) — ► Zn 2+ (fl^) + Cu(s) 

Como vimos, a tensao produzida por esta celula e 1,10V a 25°C. Podemos tentar 
inverter esta reagao aplicando uma tensao externa oposta maior que 1,10 V e obter as 
seguintes reagoes da celula eletrolftica resultante: 

Catodo: Zn 2+ (aq) + 2e~ —► Zn(.s’) 

Anodo: Cu(s) —► Cu 2+ (aq) + 2e~ 

Celula: Zn 2+ (a^) + Cu(,s’) —► Zn(s) + Cu 2 \aq) 
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Verificamos, entretanto, que, ao aplicarmos uma tensao por volta de 0,75 Y, um 
processo inesperado comega a ocorrer: gas hidrogenio e produzido no catodo. Como veremos 
nas Se$oes 18.3 e 18.4, a redugao de ions hidrogenio a gas hidrogenio e um processo 
termodinamicamente mais favorecido, ou seja, mais espontaneo do que a redu§ao de ions 
zinco a zinco metalico. (E mais "facil" reduzir H + do que Zn 2+ .) Os processos que ocorrem 
nesta celula eletrolitica sao: 

Catodo: 2H + (a^) + 2e“ —► H 2 (g) 

Anodo: Cu(s) —► Cu 2+ (aq)+ 2e ~ 

Celula: 2H + (a^) + Cu 2+ (a^) —► H 2 (g) + Cu(s) 

Os ions H + que se reduzem sao provenientes da autodissociagao da agua. Como 
veremos na Segao 18.4, a tensao na qual esta redugao ocorre depende da pressao e da 
concentragao dos ions H + presentes em solugao. 

A ELETROLISE DO CLORETO DE SODIO FUNDIDO 

Consideremos a celula eletrolitica da Figura 18.9; ela consiste em um par de eletrodos 
inertes, digamos, de platina, mergulhados em NaCl fundido (lfquido). Como o ponto de fusao 
do NaCl e cerca de 800°C, a celula deve operar acima desta temperatura. A bateria ligada por 
meio do circuito externo tern a finalidade de bombear eletrons para fora do anodo e para 
dentro do catodo. Os ions cloreto com sua carga negativa sao atrafdos pelo anodo, onde 
perdem um eletron: 


cr —► C\ + e~ 

Os atomos de cloro se juntam, dois a dois, formando gas Cl 2 : 

2C1 -► Cl 2 (g) 

De modo que a semi-reagao anodica completa e: 

2d - —► Ch(g) + 2e- 
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Os ions de sodio positivamente carregados sao atrafdos pelo catodo, onde cada ion 
recebe um eletron: 


Na + + c“ —► Na(/) 

Sendo o ponto de fusao do sodio apenas 98°C, o sodio que se forma permanece lfquido 
e sobe a superffcie do catodo. (Nota: O metal sodio e menos denso que o lfquido cloreto de 
sodio.) 

O processo global que ocorre na celula pode ser, entao, escrito como: 

Anodo: 2CF Cl 2 (g) + 2e~ (oxidagao) 

Catodo: [Na + + e ~ Na(l)] x 2 (reduqao) 

Celula: 2Na + + 2CF 2Na (/) + Cl 2 (g) 

A medida que os ions Cl - sao removidos no anodo, outros ions Cl - se movem em 
dire§ao a este eletrodo e tomam o lugar dos primeiros. Semelhantemente, a remoqao dos ions 
Na + no catodo acarreta a movimentagao de outros Na + para este eletrodo. A migragao 
contfnua de cations em diregao ao catodo e de anions em diregao ao anodo e denominada 
corrente ionica e deve ser distinguida da corrente eletronica, que se da nos condutores 
metalicos. Nesta ultima, todas as partfculas em movimento (eletrons) transportam uma carga 
negativa e se movimentam no mesmo sentido. O movimento de ions ocorre de tal maneira que 
nao se acumulam cargas positivas ou negativas em nenhuma regiao da fase lfquida. A Figura 
18.10 mostra um volume pequeno de NaCl lfquido na celula, um volume tao pequeno que nao 
pode conter mais do que um unico fon Na + e um unico fon Cl“, como e apresentado na Figura 
18.10a. Agora imagine que o fon Cl“ se mova para fora deste volume, em diregao ao anodo, 
como ilustra a Figura 18.10Z?. Para manter a eletroneutralidade, duas coisas podem acontecer: 
o fon Na + pode se mover para fora do volume (Figura 10.10c), ou outro Cl“ podera ingressar 
no volume em questao (Figura 10.10J). Em qualquer caso, a eletroneutralidade sera mantida. 
O que na realidade acontece e uma combinagao dos eventos esquematizados nas Figuras 
10.10c e d, embora nao com participates iguais, visto que as velocidades de migragao dos 
ions de cargas opostas, presentes numa soluqao, geralmente nao sao iguais. 
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Figura 18.9 Eletrolise de NaCl fundido. 



Figura 18.10 Manutengao da eletroneutralidade. (a) Volume pequeno de NaCl lfquido, 
suficientemente grande para conter um Na + e um Cl - . (b )O Cl - se move para fora do volume. 
Como resultado, ou (c) Na + se move para fora do volume ou (d) outro Cl" se move para dentro 
do volume. 








A ELETROL1SE DE SOLU£AO AQUOSA DE CLORETO DE SODIO 

Considere agora a celula eletrolftica que aparece na Figura 18.11. Esta celula contem 
uma solugao aquosa 1 mol/L de NaCl, em vez de NaCl lfquido puro. Como existem muitas 
especies presentes na celula, varias sao as reagoes anodicas e catodicas possfveis: 

Possfveis reagoes anodicas (oxidagao): 

20T(aq) —► Cl 2 (g) + 2c- 

2H 2 0 —► 0 2 (g) + 4H + (aq) + 4e “ 

40H“(a^) —► 0 2 (g) + 2H 2 0 + 4c " 

Rea§oes catodicas possfveis (redugao): 

e~ + Na. + (aq) —► Na(.s’) 

2c + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 20W(aq) 

2e- + m\aq) —► H 2 (g) 

Verifica-se que no anodo se produz gas cloro; assim, a reagao do anodo e: 

2C1 (aq) —► Cl 2 (g)+2c- 

No catodo, forma-se gas hidrogenio, assim sabemos que ou H + ou H 2 0 sofreu uma 
redugao. A concentragao de moleculas H 2 0 na solugao aquosa de NaCl e muito maior que a 
dos ions H + (aproximadamente 560 milhoes de vezes maior, como podemos calcular a partir 
do K w ), portanto a reagao catodica pode ser escrita como: 

2c ' + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 20H (aq) 

Mesmo que H + seja a especie que esta sendo reduzida, na realidade, a reagao 
eletrodica anterior representa melhor a transformagao global, pois pode ser considerada como 
sendo a combinagao de: 


2c- + 2H>z) —► H 2 (g) 
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Seguida pelo deslocamento do equilfbrio da agua: 


H 2 0 ++ U + (aq) + OH~(aq) 

Conduzindo a soma dessas duas reagoes a reagao eletrodica ja mencionada: 

Anodo: 2C1 ~{aq) —► Cl 2 (g) + 2e~ (oxidagao) 

Catodo: 2e + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 20H ~{aq) (redu 5 ao) 

Celula: 2H 2 0 + ICUaq) —► H 2 (g) + Cl 2 (g) + 20H (aq) 


OUTRAS ELETROLISES 

Acido cloridrico. A eletrolise de uma solugao do acido forte HC1 e similar a do NaCl 
aquoso, pois os mesmos produtos sao formados: Cl 2 (g)no anodo e H 2 (g)no catodo. Devido a 
elevada concentragao de ions hidrogenio na solugao, a reatjao catodica e usualmente escrita na 
forma de redugao do H + : 



Figura 18.11 Eletrolise de NaCl aquoso 1 mol/L. 
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Anodo: 

Catodo: 


2C1 ~(aq) 
2e+2H + (aq) 


Ch(g)+2e- 
H 2 (g) 


(oxidagao) 

(redugao) 


Celula: 2U + (aq) + 2CV(aq) — ► H 2 (g) + Cl 2 (g) 

Acido sulfurico. H 2 S 04 tambem e um acido forte (pela perda de um proton), e assim a 
reagao catodica e a mesma do HC1: a redugao de H + a H 2 . No anodo, o ion bissulfato HSO 4 - 
poderia ser oxidado, entretanto verifica-se que a agua perde eletrons mais facilmente. As 
reagoes sao: 

Anodo: 2H 2 0 —► 0 2 (g) + 4H + (aq) + 4e~ (oxidagao) 

Catodo: [2e~ + 2H + (aq) —► H 2 (g)J x2 (redugao) 

Celula: 2H 2 0 —► 2H 2 (g) + 0 2 (g) 

(Ao adicionar as duas semi-reagoes de eletrodo, os ions hidrogenio ficam cancelados 
em ambos os lados, visto que eles sao produzidos no anodo, mas sao consumidos no catodo.) 
Note que o ion HS0 4 “ nao aparece na reagao da celula e nem nas reagoes de eletrodo. Isto 
significa que este ion e desnecessario? Nao, o ion em questao desempenha duas fungoes 
interligadas. Primeiro, serve para transportar parte da corrente eletrica atraves da celula, ao se 
mover do catodo ao anodo. Segundo, contribui para a manutengao da eletroneutralidade nas 
proximidades do eletrodo. A medida que os ions H + sao consumidos no catodo, os ions HS0 4 
se afastam para manter a regiao eletricamente neutra. Da mesma maneira quando os ions H + 
sao formados no anodo, mais ions HSO 4 movem-se para esta regiao, preservando a 
neutralidade eletrica. 

Sulfato de sodio. Em uma solugao do sal Na 2 S0 4 , nem os ions sodio nem os ions 
sulfato envolvem-se diretamente nas reagoes de eletrodo. H 2 0 e mais facilmente oxidado no 
anodo do que SCV e no catodo a situagao e a mesma da eletrolise do NaCl aquoso, isto e, as 
moleculas de agua sao reduzidas mais facilmente que os ions de sodio.As reagoes, portanto, 
sao: 

Anodo: 2H 2 0 —► 0 2 (g) + 4H + (ag) + 4e~ (oxidagao) 

Catodo: \2e ~ + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 20H'(a^)J x2 (redugao) 

Celula: 6H 2 0 —► 2H 2 (g) + O 2 (g) + 4H + (a^) + 40H^) 
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Se o conteudo da celula for agitado durante a eletrolise, os ions hidrogenio produzidos 
no anodo reagirao com os ions hidroxidos produzidos no catodo: 

H + (aq) + OH ~(aq) ~► H 2 0 

De modo que a equagao global do processo e: 

2H 2 0 —► 2H 2 (g) + 0 2 (g) 

Nesta celula os ions Na + e SC> 4 2 ~ servem para conduzir a corrente 
neutralidade eletrica nas vizinhangas dos eletrodos e atraves da celula, 
acumulo de carga positiva ou negativa nas regioes dos eletrodos. 

LEIS DE FARADAY 

No imcio do seculo XIX, Michael Faraday estabeleceu algumas relates quantitativas 
conhecida como as leis de Faraday para a eletrolise. Sao elas: (1) que a quantidade de 
substantia produzida pela eletrolise e proporcional a quantidade de eletricidade utilizada e (2) 
que para uma dada quantidade de eletricidade a quantidade de substancia produzida e 
proporcional a sua massa equivalente. (Yer Segao 12.6.) 

Para uma ilustra§ao da primeira lei de Faraday, consideraremos a eletrolise do NaCl 
fundido. No catodo se da a reagao: 


eletrica e preservar a 
evitando com isto o 


Na + + e' —► Na(/) 

A propria equa§ao ja expressa a primeira lei de Faraday, pois mostra que um eletron e 
necessario para produzir um atomo de sodio. Isto significa que um mol de eletrons sera 
necessario para produzir um mol de atomos de sodio. Agora, um mol de eletrons constitui 
uma quantidade elevada de eletricidade denominada umfaraday (F). Uma unidade menor e o 
coulomb (C); ha 9,6487 x 10 4 coulombs em um faraday, ou: 

1 F = 9,6487 x 10 4 C 


(Em geral e suficiente escrever este valor com apenas ties algarismos significativos: 1 
F = 9,65 x 10 4 C.) 
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Quanto vale o coulomb? Quando um coulomb de eletricidade atravessa um condutor 
num segundo, dizemos que o condutor transporta uma corrente eletrica de um ampere (A). 
Em outras palavras, um ampere e igual a um coulomb por segundo. 

Uma ilustragao da segunda lei de Faraday e fornecida tambem pela eletrolise do NaCl 
fundido. No anodo a reagao e: 


2Q“ —► Ch(g) + 2e~ 

Aqui, dois eletrons devem ser retirados de do is ions Cl para a produ§ao de uma 
molecula de CI 2 . Assim, dois mais de eletrons sao necessarios para produzir um mal de 
moleculas de CI 2 . Isto significa que um equivalente de CI 2 (a quantidade produzida por um 
mol de eletrons; ver Segao 12.6) e o mesmo que 0,5 mol. (Tambem significa que a massa 
equivalente e a metade da massa molar.) Quando NaCl fundido e eletrolisado, entao, um 
faraday de eletricidade produz um equivalente (1 mol) de Na no catodo mais um equivalente 
(0,5 mol) de Cl 2 no anodo. (Consome-se duas vezes mais eletrons para produzir 1 mol de Cl 2 
do que para produzir 1 mol de Na.) 

Exemplo 18.1 Uma solugao aquosa de CUSO 4 e eletrolisada usando-se eletrodos 
inertes. Quantos gramas de cobre metalico e de gas oxigenio sao produzidos se uma corrente 
de 5,0 A atravessa a celula durante 1,5 h? 

Solugao: Como a reatjao de eletrodo pode ser interpretada em termos de faradays de 
eletricidade, e preciso, primeiro, calcular quantos faradays atravessam a celula. Sendo 1 
ampere igual a 1 coulomb por segundo, o numero total de coulombs e: 

(5,0 C s _1 )(60 s min' 1 )(60 min h _1 )(l,5 h) ou 2,7 x 10 4 C 
E como ha 9,65 x 10 4 C em 1 faraday, temos: 

2,7 x 10 4 C x- 1 F , = 0,28 F 

9,65 x 10 4 C 

Examinando agora, a rea§ao de eletrodo, vemos que no catodo os ions cupricos, Cu 2+ , se 
reduzem a cobre metalico: 

Q 12 (aq) + 2e~ —► Cu(,s’) 

Vemos que um mol de Cu e produzido a partir de dois faradays de eletricidade (dois 
mols de eletrons) e, assim, o numero de gramas de Cu produzido e: 
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0,28 F X 


ImglCu 63,5 gC u = 

2 F 1 mol Cu ’ * 


No anodo, oxigenio e formado: 

2H 2 0 —► 0 2 (g) +4H\aq) + 4e- 


Esta semi-reagao nos diz que, para produzir um mol de 0 2 , quatro faradays de eletricidade 
(quatro mols de eletrons) devem passar atraves da celula. Assim, a quantidade em gramas de 
0 2 formado e: 


1 mol 0 9 

0,28 F x 

4 F 


32,0 g 0 2 
X 1 mol 0 2 


2,2 g0 2 


Problema Paralelo: Uma solugao aquosa de sulfato de sodio e eletrolisada usando-se 
eletrodos inertes. Uma corrente de 1,00 A passa atraves da solugao durante 1,00 dia. Quantos 
gramas de cada produto gasoso sao formados? Resposta: 0,902 g H 2 e 7,16 g de 0 2 . 

Exemplo 18.2 Uma solugao de acido sulfurico foi eletrolisada durante um perfodo de 
35,0 minutos, empregando-se eletrodos inertes, O hidrogenio produzido no catodo foi 
recolhido sobre agua a pressao total de 752 mmHg e a temperatura de 28°C. Se o volume de 
H 2 foi de 145 mL, qual era a corrente media de eletrolise? (A pressao de vapor da agua a 28°C 
e de 28 mmHg.) 

Solugao: Primeiro, achamos o numero de mols de gas H 2 . Sua pressao parcial era 752 
- 28, ou seja, 724 mmHg, e a sua temperatura, 273 + 28, ou 301 K. Assim, pela equagao dos 
gases ideais, temos: 

w ( 724 mitiHg) ^TgOmniHg) ^°’ 145 

n = ^ = -t-t - = 5,59 x 10 3 mol 

RT (0,0821 L atm K" 1 mol _1 )(301 K) 

A semi-reagao no catodo e: 

2e- + m\aq) —► H 2 (g) 

Como dois faradays sao necessarios para produzir um mol de H 2 , o numero de faradays que 
atravessou a celula foi de: 

5,59 x 10 -3 mol x - -f - = 1,12 x 10" 12 F 
1 mol H 2 
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Em coulombs, isto equivale a: 


1,12 x 10 _2 F x 


9,65 x 10 4 C 
1 F 


= 1,08 x 10 3 C 


Como essa quantidade atravessou a celula em 35 min, o numero de coulombs por segundos 
foi igual a: 


1,08 x IQ 3 C 1 min 
35,0 min X 60 s 


0,514 Cs“\o quale 0,514 A 


Problema Paralelo: Usando eletrodos inertes e uma corrente de 10,0 A, quanto tempo 
e necessario para depositar 1,00 kg de cobre a partir de uma solugao de sulfato de cobre (II)? 
Resposta: 3,52 dias. 

18.3. POTENCIAIS-PADRAO DE ELETRODO 

Como e impossfvel que ocorra uma oxida§ao sem uma redugao, e claro que ambas a 
semi-reagoes de oxida$ao e de redugao devem ter alguma influencia sobre a tendencia de uma 
rea$ao de oxido-redugao ocorrer. Por esta razao, consideramos que a tensao, ou potencial, 
produzida por uma celula galvanica e a soma das contribuigoes do anodo e do catodo, 
admitindo que o potencial de jungao seja negligenciavel. Esta tensao escrita algebricamente e: 


^ celula — ^ anodo+ ^ catodo 


Onde C eiuia representa a tensao de celula medida, e as duas outras tensoes sao, 
respectivamente, as contribuigoes feitas pelo anodo e pelo catodo. (Lembre-se, se t, C ei u ia > 0, a 
reagao de celula e espontanea.) 

Seria util se tivessemos as tensoes das varias semi-reagoes, ou seja, os chamados 
potenciais de eletrodo absoluto, os quais poderiam ser somados algebricamente fomecendo as 
tensoes de um grande numero de rea?oes de oxido-redugao. Isto nos permitiria avaliar a 
tendencia destas reagoes em ocorrerem. Infelizmente a tensao produzida por um eletrodo nao 
pode ser medida diretamente. O problema e contornado medindo-se a tensao de um dado 
eletrodo em relagao a um eletrodo de referenda ao qual se atribui um valor arbitrario. O 
eletrodo de referenda escolhido por consenso intemacional e o eletrodo-padrao de 
hidrogenio. 
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O ELETRODO PADRAO DE HIDROGENIO 

Num eletrodo padrao todos os reagentes e produtos da semi-reagao de eletrodo se 
encontram nos seus estados padrao. (Ver Segao 3.4.) 0 estado padrao para um ion em 
solugao e aquele no qual a atividade (ver Segao 17.5) do ion e igual a unidade, ou seja, 
corresponde ao ion na concentragao 1 mol I7 1 em uma solugao ideal. Usualmente, em 
calculos aproximados, substitufmos as atividades pelas concentragoes, de modo que o estado 
padrao de um ion toma-se, efetivamente, o ion na concentragao de 1 mol L \ Assim, o 
eletrodo padrao de hidrogenio funcionando como anodo pode ser representado por: 


Pt(s) | H 2 (g, 1 atm) | H + (aq, 1 mol L“') 


E como catodo, por: 


H + (ag, 1 mol L -1 ) | H 2 (g, 1 atm) | Pt(s) 


(YerFigura 18.3) 

O potencial, ou tensao, arbitrariamente atribufdo ao eletrodo-padrao de hidrogenio em 
qualquer temperatura e O V, operando tanto como anodo como catodo. Assim, ^° H2 = 0, onde 
o submdice indica "padrao". Isto significa que, quando a celula e construfda com o eletrodo- 
padrao de hidrogenio e mais um segundo eletrodo-padrao, o potencial medido e atribufdo 
apenas ao segundo eletrodo. Isto e melhor explicado mediante exemplos. 

Exemplo 18.3 Um eletrodo padrao de cobre-fon cuprico e combinado com um 
eletrodo padrao de hidrogenio para formar uma celula galvanica. A tensao medida da celula e 
de 0,34 V a 25 °C e os eletrons entram no circuito a partir do eletrodo de hidrogenio. Qual e o 
potencial do eletrodo padrao de cobre-fon de cobre nesta temperatura? 

Solugao: Como os eletrons deixam a celula no eletrodo de hidrogenio, ocorre a 
oxidagao e esse deve ser o anodo. O diagrama da celula e as reagoes serao, portanto: 

Pt(s) | mg) I H \aq) I Cu 2+ (aq) \ Cu (s) 

Anodo: H 2 (g) —► 2H + (aq) + 2e~ = 0 (definido) 

Catodo: 2e~ + Cu 2+ (aq) —► Cu(s) =? 

Celula: H2(g) + Cu 2+ (aq) —► 2H + (a^) + Cu(,s’) ^° = 0,34V (medido) 
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Como ^ celula — ^ anodo + ^ catodo — ^ (Pt IH2 I H + ) + ^ (Cu 2+ I Cu)> portanto: 

£, Cu 2+ I Cu) = celula ~ £°(Pt IH21 H + ) 

= 0,34 Y - 0 V, ou 0,34 Y 
(para a semi-reagao ocorrendo como redugao). 

Problema Paralelo: Um eletrodo padrao de cobre-Ion cuprico e combinado com um 
eletrodo padrao de cadmio-Ion de cadmio formando uma pilha. A tensao medida da celula e 
0,74 V a 25°C, e os eletrons entram no circuito externo a partir do eletrodo de cobre-Ion 
cuprico. Qual e o potencial de eletrodo padrao do eletrodo de cadmio-Ion de cadmio a esta 
temperatura? Resposta: 0,40 V. 

POTENCIAIS DE REDUGAO PADRAO 

Visto que uma reagao de catodo e uma reagao de redugao, o potencial produzido por 
um eletrodo desses e chamado potencial de redugao. Semelhantemente, o potencial produzido 
num anodo e denominado potencial de oxidagao. Tanto os potenciais de redugao como os de 
oxidagao podem ser reunidos em tabelas, mas, devido a um acordo intemacional, somente os 
primeiros vem tabelados como potenciais de redugao padrao. Tabelas de valores de 
potenciais para semi-reagoes nas quais todos s reagentes e produtos encontram-se em seus 
estados padrao estao prontamente disponfveis. Eles sao conhecidos como potenciais de 
redugao padrao ou potenciais de eletrodo padrao. As tabelas sao geralmente a 25°C. 


Exemplo 18.4 Numa celula galvanica que consiste em um eletrodo padrao de 
hidrogenio e um eletrodo padrao de zinco-Ion de zinco, a tensao medida e de 0,76 V a 25 °C. 
Se o eletrodo de hidrogenio for o catodo, encontre o potencial de redugao padrao a 25°C para: 

2e ~ + Zn 2+ (aq) —► Zn(s) 


Solugao: Como o catodo da celula e o eletrodo de hidrogenio, o diagrama de celula e 
as reagoes sao: 

Zn(s) I Zn 2 \aq) II H \aq) I H 2 (g) I Pt(s) 


Anodo: Zn (s) 

Catodo: 2e ~ + 2H + (ag) 

Celula: Zn(s') + 2H + (a^) 


Zn 2+ (aq) + 2e~ ^ = 2 

H 2 (g) ?=0V 

Zn 2+ (aq) + H 2 (g) = 0,76 V 
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Assim: 


^°Zn I Zn 2+ = ^celula - I H 2 I Pt = 0,76 V - 0 V = 0,76 V 

Note, entretanto, que este e o valor de (£° correspondente a semi-reagao de oxidagao. Em 
outras palavras, encontramos um potencial de oxidagao. Para se obter a tensao correspondente 
a reagao inversa, uma redugao, devemos trocar o sinal algebrico. A inversao do sentido da 
reagao do eletrodo ou de uma celula sempre acarreta a mudanga do sinal da respectiva tensao. 
Finalmente, temos: 


2e+Zn 2 \aq) —► Zn(s) Z? = -0,76 V 


Problema Paralelo: A tensao produzida por uma celula galvanica, composta de um 
anodo de cobre - ion cuprico e de um catodo de prata - ion prata, e de 0,46 V a 25°C. Se o 
potencial de redugao padrao para Cu 2+ (aq) + 2e —► Cu(.s) e igual a 0,34 V, qual o valor do 
potencial de redugao padrao para Ag + {aq) + e —► Ag (s) a esta temperatura? Resposta: 
0,80 V. 


Uma vez determinado o potencial padrao de um eletrodo qualquer, esse eletrodo 
podera ser utilizado para se achar o potencial desconhecido de um outro eletrodo. 
Procedendo-se dessa maneira e que foram compilados os potenciais da Tabela 18.1. (Uma 
tabela, maior se encontra no Apendice I) Observe que cada semi-reagao de eletrodo e escrita 
na forma de redugao. Para se obter o potencial padrao da semi-reagao inversa, a oxidagao, 
basta mudar o sinal da tensao dada. Uma tabela dos potenciais de redugao padrao pode ser 
empregada para: (1) calcular a tensao que uma dada celula galvanica padrao produzira, (2) 
predizer a espontaneidade de uma dada reagao redox, (3) comparar as forgas relativas de 
agentes oxidantes e (4) comparar as forgas relativas de agentes redutores. A previsao das 
tensoes de celulas e feita com base na adigao algebrica dos potenciais padrao correspondentes 
as semi-reagoes de eletrodo tal como ocorrem na celula. Ou seja, devemos adicionar o 
potencial de uma semi-reagao de oxidagao ao de uma semi-reagao de redugao, acoplada a 
primeira. 
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Tabela 18.1 Potenciais de redugao padrao a 25°C. 


Semi-reagao 



<f°, V 

2e~ + F 2 (g) 

—► 

2F ~(aq) 

+2,87 

5e ~ + 8H + (aq) + MnO a (aq) 

-► 

Mn 2+ (aq) + 4H 2 0 

+1,51 

2e~ + C\ 2 (g) 

—► 

2C1" (aq) 

+1,36 

6e~+ 14H + (aq)+ Cr 2 0 7 2 -(aq) 


2Cr 3+ (aq) + 7H 2 0 

+1,33 

4e +4U + (aq) + 0 2 (g) 

-► 

2H 2 0 

+1,23 

2e~ + Br 2 (/) 

-► 

2Br -(aq) 

+1,07 

3e~ + 4H+(aq) + NOf(aq) 

-► 

NO (g) + 2H 2 0 

+0,96 

e~+Ag + (aq) 

-► 

Ag(j) 

+0,80 

e~ + Fe 3+ (aq) 

—► 

Fe 2+ (aq) 

+0,77 

2e~ + l 2 (aq) 

-► 

21 (aq) 

+0,54 

4e+ 2HO + 0 2 (g) 

—► 

40H ~(aq) 

+0,41 

2e~ + Cu 2+ (aq) 

-► 

Cu (s) 

+0,34 

e ~ +AgCl(s) 


Ag (s) + C\-(aq) 

+0,22 

2e ~ + Sn 4+ (a<?) 

-► 

Sn 2+ (aq 

+0,15 

2e~+2H + (aq) 

—► 

H 2 (g) 

0,00 

2e- + Sn 2+ (aq) 


Sn (s) 

-0,14 

e~ + Cr 3+ (aq) 

-► 

Cr 2+ (aq) 

-0,41 

2e~ + Fe 2+ (aq) 


Fe(s) 

-0,45 

3e~ + Cr 3+ (aq) 

—► 

Cr(s) 

-0,74 

2e~+ Zn 2+ (aq) 

-► 

Zn(s) 

-0,76 

3e - + A1 3+ (aq) 

—► 

Al(.v) 

-1,67 

2e~ + Mg 2+ (aq) 

-► 

Mg(s) 

-2,37 

e ~ +Na + (aq) 

—► 

Na (s) 

-2,71 

2e~ + Ca 2+ (aq) 

— 

Ca (s) 

-2,87 


Exemplo 18.5 Calcule a tensao produzida a 25 °C por uma celula galvanica na qual se 
da a rea§ao: 

Ag + (aq) + Cr 2+ (aq) —► Ag(s) + Cr 3+ (aq) 

Admitindo que as concentragoes ionicas sejam iguais a 1 mol L 

Solugao: Primeiro decompomos a reagao de celula nas semi-reagoes de eletrodo: 
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Anodo: 


Cr 2 \aq) —► Cr 3+ (aq) + e~ 

Catodo: e~ + Ag + (aq) —► Ag(s) 

Entao atribufmos as tensoes respectivas, obtidas da Tabela 18.1, e efetuamos a adi§ao: 

Anodo: Cr 2+ (aq) —► Cr 3+ (aq) + e~ S° = +0,41 V 

Catodo: e ~+ Ag + (aq) —► Ag(s) = +0,80 V 

Celula: Ag (aq) + Cr 2+ (aq) —► Ag(s) + Cr 3 +(aq) =+l ,21V 

Observe que trocamos o sinal do potencial da semi-reagao de cromio uma vez que ela e de 
oxidagao. 

Problema Paralelo: Calcule a tensao (25°C) produzida por uma celula galvanica 
padrao na qual se da a rea§ao 

2Fe? + (aq) + Sn(j) —► 2F e 2+ (aq) + Sn 2+ (aq) 

Resposta: 0,91 Y. 

Exemplo 18.6 Encontre o potencial padrao (25 1 °C) produzido pela celula: 

Pt(s) I Fe 2+ , F e 3+ (aq) I C T(aq) I Cl 2 (g) I Pt(.s) 

Solugao: As semi-reagoes e seus potenciais-padrao (da Tabela 18.1) sao: 

Anodo: 2x [Fe 2+ (aq) —► F o 3+ (aq) + e~] ^°= -0,77 V 

Catodo: 2e~ + C\ 2 (g) —► 2 Cl~(aq) §°=+1,36 V 

Celula: 2F e 2+ (aq) + Cl 2 (g) ~► 2F e 3+ (aq) + 2C1" § °= +0,59 V 

O potencial-padrao produzido pela celula e 0,59 V. 
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Comentarios Adicionais 

Olhe novamente a solugao do Exemplo 18.6. Note que, apesar de tennos de 
multiplicar a reagao anodica por 2 , o potencial da semi-reagao de oxidagao nao deve ser 
multiplicado. A tensao produzida por uma celula (ou por um eletrodo) nao depende das 
quantidades de reagentes ou produtos, ou seja, de multiplicarmos a semi-reagao de eletrodo 
ou a reagao da celula por 2 (ou por qualquer outro numero). As tensoes produzidas pelas 
celulas dependem da natureza, dos estados e das concentragoes dos reagentes e produtos, 
mas nao dependem das quantidades presentes de cada um (e nem de como a equagao foi 
escrita). Por exemplo, o catodo de cobre numa pilha de Daniell pode ser imerso em 50 ou 
500 mL de solugao de CUSO 4 a uma dada concentragao e a tendencia de ocorrer a reagao 
catodica nao sera afetada. 


Problema Paralelo: Calcule o potencial-padrao (250°C) para a celula: 

Cr (s) I Cr 3+ (aq) 11 Br ~(aq) I Br 2 (/) I Pt(.s) 

Resposta: 1,81 V. 

Como j a foi estabelecido na Segao 18.1, um voltfmetro conectado apropriadamente no 
circuito externo de uma pilha le uma tensao positiva. Em outras palavras, uma tensao positiva 
e associada com uma reagao espontanea. A previsao da espontaneidade de uma reagao redox 
e conseguida adicionando-se os potenciais apropriados da semi-reagao de oxidagao e da semi- 
reagao de redugao. Um resultado positivo indica que a reagao e espontanea; uma soma 
negativa mostra que a reagao nao e espontanea. 

Exemplo 18.7 Diga se a seguinte reagao ocorre espontaneamente ou nao a 25 °C, se 
todos os reagentes e produtos se encontram no estado padrao: 

Sn 2 \aq) + 2T(aq) —► Sn(.s’) + \ 2 (aq) 

Solugao: Adicionando os potenciais padrao da semi-reagao de oxidagao e da semi- 
reagao de redugao tornados da Tabela 18.1, temos: 

Oxidagao: 2\~{aq) —► hiaq) + 2e~ = -0,54 V 

Redugao: 2e“ + Sn 2 + (a ? ) —► Sn(s) ^°=-0,14 V 

Redox: Sn 2+ (aq) + 2T(aq) ~► Sn(,s’) + h(aq) Z? = -0,68 V 
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Como a soma e negativa, a reagao nao e espontanea, nao pode ocorrer. 


A reagao inversa: 


I liaq) + Sn(s) 


2 Y(aq) + Sn 2+ (a^) 


E previsivelmente espontanea, pois e igual a +0,68 V. 


Problema Paralelo: Diga se a seguinte reagao pode ocorrer ou nao como escrita, a 
25°C, se todos os reagentes e produtos estiverem no seu estado padrao: 

8H \aq)+ MnO 4 ~(aq) + 5F e 2+ (aq) —► Mn 2+ (a<?) + 5Fe 3+ (a^) + 4H 2 0 

Resposta: Sim, a reagao ocorre. 

Na realidade nao e necessario calcular o valor de If para dizer se a reagao e 
espontanea. Observe novamente e com atengao a Tabela 18.1. Como foi mencionado, cada 
semi-reagao e escrita como redugao. Alem disso, os valores de t, 0 decrescem, indo de valores 
positivos na parte superior para valores negativos na parte inferior da Tabela. Assim, as semi- 
rea?oes de redugao sao ordenadas de acordo com sua tendencia decrescente de ocorrer. Ao 
inverter a dire§ao da semi-reagao, alem da mesma mudar de redugao para oxidagao, o sinal do 
seu potencial muda. Para que a soma dos potenciais das semi-reagoes de redugao e de 
oxidagao seja positiva, a semi-reagao de oxidagao (diregao invertida e sinal de t, 0 trocado) 
deve estar abaixo da semi-reagao de redu§ao na tabela. Esta regra pode ser simplificada ainda 
mais. Como todas as especies a esquerda da tabela sao agentes oxidantes (podem ser 
reduzidas) e todas as que estao a esquerda sao agentes redutores (podem ser oxidadas), para 
que um agente oxidante reaja com um agente redutor,o agente oxidante (a esquerda) deve 
estar acima do agente redutor (a direita). Em resumo: especies que se encontram numa 
diagonal tragada a partir da parte superior a esquerda e indo ate a parte inferior a direita 
reagem espontaneamente. 

Exemplo 18.8 Pode o Sn 2+ (ag), a 25°C e com concentra§ao 1 mol L ', oxidar T(aq) 
para formar Sn(s) e h(aq)? 

Solugao: O Sn 2+ (a esquerda na Tabela 18.1) nao esta acima do F (a direita). A reagao, 
portanto, nao ocorre espontaneamente. (Compare com o Exemplo 18.7.) 
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Problema Paralelo: Diga se Ag + (aq), a 25°C e com concentragao 1 mol L \ pode 
oxidar Cu(.s) para formar Ag(s) e Cu 2+ (ag).Resposta: Sim. 

As forgas relativas de agentes oxidantes e redutores podem ser encontradas 
rapidamente numa tabela de potenciais de redugao padrao. Como as tensoes se tomam menos 
positivas a medida que se desce na tabela, a tendencia da redugao ocorrer e maior no topo da 
mesma do que na base. Assim, o agente oxidante (a esquerda) toma-se mais fraco quando se 
vai para baixo na tabela e a tendencia da reagao inversa aumenta. E, assim, os agentes 
redutores (a direita) tomam-se mais fortes indo para baixo na tabela. [Exemplos: Cp + (aq) e 
um agente oxidante mais forte que o Zn 2+ (aq); o Zn(s) e um agente redutor mais forte que o 
Cr( s ).] 

18.4 ENERGIA LIVRE, TENSAO DE CELULA E EQUILIBRIO 

No Capftulo 17 mostramos que a temperatura e pressao constantes, o valor de AG para 
a reagao pode ser utilizado para predizer a espontaneidade da reagao. Neste capftulo vimos 
que a tensao associada a reagao de oxi-redugao e uma medida da espontaneidade da mesma. 
Voce j a deve suspeitar de que existe uma relagao exata entre AG e portanto, entre AG° e 

TERMOD1NAMICA E ELETROQUIMICA 

Embora nao o provemos aqui, o decrescimo de energia livre para um processo que se 
realiza a temperatura e pressao constantes e igual ao trabalho maximo teorico, exclufdo o 
trabalho de expansao, que pode ser realizado pelo processo. No caso de uma reagao que 
ocorre numa pilha, o trabalho eletrico maximo w max , e iet que pode ser realizado e igual a tensao 
t, produzida pela celula multiplicada pela 'quantidade de carga eletrica Q, que no circuito 
externo passa pelo dispositivo produtor de trabalho (um motor com eficiencia igual a 100%). 
Em outras palavras: 


Wmax, elet = ^Q 


Onde, se ^ e em volts e Q em coulombs, entao w 6 expresso em joules, porque um 
coulomb-volt e equivalente a um joule, isto e: 


1 CY = 1 J 
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Mas Q (em coulombs) pode ser transformado em faradays por meio da seguinte 
conversao: 


Q (coulombs) = n (faradays) x F (coulombs por faraday) 


Onde n e a carga em faradays e F e o fator de conversao unitario que permite 
transformar coulombs em faradays, isto e, e o numero de coulombs por faraday: 

I F = 9,6485 x 10 4 C F -1 I 


Portanto: 



Wmax, elet = £ X n F 


Como ja estabelecemos, isto e igual ao decrescimo de energia livre durante o 

desenrolar da reagao: 

-AG = W max , elet = ^X/lF 

Ou, como geralmente e escrito: 

stado padrao, esta relagao se torna: 


AG=-nF £ 

Quando todos os reagentes e produtos se encontram no e: 


A G° = -nF 



A reagao de celula para a pilha da Daniell e: 

Zn(s) + Cu 2 +(aq) —► Zn 2+ (aq) + Cu(s) (<f° = 1,10 V (a 25°C) 
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Quando 1 mol de Cu e formado, 2 faradays de carga eletrica (dois mols de eletrons) 
sao transferidos do anodo de zinco atraves do circuito extemo para o catodo de cobre, 
portanto, a variagao de energia livre que acompanha a oxidagao de um mol de cobre e: 

A G° = -nF £° 

= -(2F)(9,6485 x 10 4 F C'XUO V) 

= -2,12 x 10 5 C V, ou -2,12 x 105 J, ou - 212 kJ 


A equagao: 


A G=-nF £ 


E a importante "ponte" entre a variagao de energia livre da termodinamica e a tensao 
de celula da eletroquimica. E responsavel pelo fato de que qualquer uma das duas grandezas 
pode ser utilizada para prever a espontaneidade de uma reagao redox. Quando os reagentes e 
os produtos se encontram nos seus estados padrao, a relagao se toma: 


A G° = -nF <f> 


Exemplo 18.9 Calcule AG° a 25°C para a reagao: 

m + (aq)+ MnO 4 ~(aq) + 5AgO) —► Mn 2+ (aq)+ 5Ag + (aq)+ 4H 2 0 
Solugao: Da Tabela 18.1 obtemos os valores de £,° de cada semi-reagao: 

Oxidagao:5e~ + Mn0 4 ~(aq) + 8H + (aq) ~► Mn 2 +(aq) + 4H 2 0 ^ = +1,51 V 

Redugao: 5 x [Ag(,s’) —► Ag+(a^) + e~\ ^° = -0,80 V 

8U + (aq)+ MnO 4 ~(aq) + 5Ag(,s’) —► Mn 2+ (aq)+ 5Ag + (aq)+ 4H 2 0 ^° = +0,71 V 

Neste caso, n, o numero de faradays (mols de eletrons) transferidos na reagao tal como 
escrita, e 5, conforme se pode ver das semi-reagoes. Portanto: 

A G° = -nF £° 

= -(5 F)(9,65 x 10 4 C F _1 )(0,71 V) 

= -3,4 x 10 5 C V, ou -3,4 x 10 5 J, que e -3,4 x 10 2 kJ 
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(§® e positivo; A G° e negativo; a reagao e espontanea.) 


Problema Paralelo: A energia livre de formagao padrao do oxido de alummio AI 2 O 3 
a 25°C e -1576 kJ mol -1 . Se uma pilha utilizando a reagao: 

6 Al(s) + 30 2 (g) —► 3A1 2 0 3 (5) 

Opera a 25°C e a 1 atm, qual a tensao produzida? Resposta: 2,72 Y. 

O EFEITO DA CON CENTRA £A O SOBRE A TENSAO DE CELULA 

Ate agora, consideramos apenas pilhas em que os reagentes e os produtos se 
encontram nos estados-padrao. A tensao produzida por uma pilha depende das concentragoes 
dos reagentes e produtos, e esta relagao pode ser prevista qualitativamente pelo princfpio de 
Le Chatelier. 

Considere, novamente, a pilha de Daniell: 

Zn(s) I Zn 2+ (aq) II Cu 2 \aq) I Cu(s) 

A 25°C, a tensao que a celula produz e 1,10 V. O que acontecera se a concentragao 
dos ions zinco for reduzida abaixo de 1 mol L -1 ? Se olharmos para a reagao do anodo: 

Zn(s) —► Zn 2+ (aq) + 2e~ 

Ou para a reagao da celula: 

Zn(s) + Cu 2+ (aq) —► Zn 2 \aq) + Cu(s) 

Poderemos supor, de acordo com o princfpio de Le Chatelier, que uma diminuigao da 
[Zn 2+ ] acarretara um aumento da tendencia de ocorrer a reagao direta e, assim, deveremos 
observar um aumento na tensao produzida pela celula. Semelhantemente, com um decrescimo 
da [Cu 2+ ] na pilha de Daniell, decresce a tendencia de ocorrer a reagao do catodo: 

2e ~ + Cu 2+ (aq) —► CuO) 

E, igualmente, de ocorrer a reagao de celula: 
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Zn(s) + Cu 2+ (aq) 


Zn 2+ (aq) + Cu(s) 


A tensao observada numa celula dessas e entao inferior ao valor padrao 1,10 V. 

A EQUAgAO DE NERNST 

A dependencia da tensao da celula com as concentragoes pode ser descrita 
quantitativamente. Na Segao 17.5 mostramos que a variagao de energia livre, AG, de qualquer 
reagao e a variaqao de energia livre padrao, A G°, estao relacionadas por meio da seguinte 
equagao: 


AG = AG° + RT\nQ 


Onde Q 6 a expressao da lei de agao das massas da reagao. Vimos tambem para uma 
rea$ao de oxido-reduqao que: 


AG = -nF £ 


A G° = -nF £° 


Assim, para uma reaqao redox, temos: 


-nF Z = -nF £° + RT\nQ 


e=r-f me 


Essa rela§ao e chamada equagao de Nemst, em homenagem ao alemao Walther 
Nemst, que a deduziu em 1889. Pode ser simplificada, por exemplo, para ser usada a 25°C, 
substituindo-se: 


=8,315 JK’ 1 mol' 1 
T= 298,2 K 
F = 96.485 C mol' 1 
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De modo que, a 25°C, a equagao de Nernst se reduz a: 


£=ff _M25Z lne 


Alternativamente, a equagao de Nemst escrita em termos do logaritmo decimal toma a 
seguinte forma: 


P Po 0,0592 , „ 

d = d -- log Q 


Exemplo 18.10 Calcule a tensao produzida a 25°C pela celula: 


Sn(» I Sn 2+ (aq) I I Ag + (aq) I Ag0) 

Se [Sn 2+ ] = 0,15 mol L- _1 , e [Ag + ]= 1,7 mol L -1 . 

Solugao: As reagoes do anodo, do catodo e da celula e os correspondentes potenciais- 
padrao (Tabela 18.1) sao: 

Anodo: Sn(» —► Sn 2+ (aq) + 2e~ ^° = +0,14V 

Catodo: [e~ + Ag + (aq) —► SnO)] x 2 ^° = +0,80 V 

Celula: Sn(s) + 2Ag + (aq) —► Sn 2+ (aq) + 2Ag(s) = -0,94 V 

A expressao da lei de a§ao das massas Q para esta reagao e: 

[Sn 2+ ] 


(Geralmente, os termos dos solidos puros sao omitidos de Q.) 
A equagao de Nemst para esta reatjao e, portanto: 


d 


= d° - 


0,0257 [Sn2+] 

-^— In -T77 

2 [Ag + J 2 


Nota: Nesta equagao, n = 2 faradays, porque esta e a quantidade de cargas eletricas que passa 
atraves da celula quando os reagentes se transformam em produtos em quantidades molares. 


d 


0,94 


0,0257 , 0,15 

-3— ln -7 

2 (1.7) 2 


= 0,94 V - (-0,038 V) 
= +0,98 V 
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A variagao das concentrates relativamente a 1 mol L 1 nao afeta muito o e. da celula, como 
muitas vezes ocorre, salvo no caso em que as concentragoes sao muito baixas. O fato de e. ser 
mais positivo que <?:mostra-nos que, com estas concentragoes, a rea§ao da celula apresenta 
uma tendencia maior para ocorrer do que quando as concentragoes sao iguais a 1 mol L \ o 
que e consistente com a previsao baseada no princfpio de Le Chatelier. 

Problema Paralelo: Calcule a tensao produzida por uma pilha de Daniell na qual 
[Cu 2+ ] = 1,0 x 10' 3 mol L“', e [Zn 2+ ] = 1,0 x 10' 2 mol L Resposta: 1,07 V. 

POTENCIAIS-PADRAO E CONSTANTES DE EQUILIBRIO 

Quando um sistema reagente se encontra em equilfbrio, a energia livre dos produtos e 
igual a energia livre dos reagentes, ou seja, AG = O.Alem do mais, quando o sistema faz parte 
de uma celula galvanica, a celula nao produz tensao; £, da celula e zero, visto que a rea§ao nao 
apresenta tendencia alguma de ocorrer numa diregao ou outra. No equilfbrio, a expressao Q da 
lei de a§ao das massas passa a ser igual a K, a constante de equilfbrio da reagao; nestas 
condigoes a equagao de Nemst e escrita como: 


0 = fi* - ~ In K 

_ n^_ 

Ou: 

r = -^ In K 
n'S 


Que, a 25 °C, e simplificada para: 


£• 


n 


Escrita em termos do logaritmo decimal, e: 



Em qualquer uma destas formas, esta equagao nos permite calcular a partir de K, ou 
vice-versa. 
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Exemplo 18.11 Calcule o valor da constante de equilfbrio a 25°C para a reagao dada 
noExemplo 18.10. 

Solugao: 


= 0,0257 


In K 


n 


Resolvendo para In K e substituindo por 0,94 Yen por 2, obtemos: 

, _ 2(0,94) _ 

“ K 0,0257 0,0257 73 

K= 10 32 


Problema Paralelo: Calcule o valor da constante de equilfbrio para a pilha de Daniell 
a 25°C. Resposta: 2 x 10 37 . 

Desenvolvemos tres quantidades termodinamicas interligadas que podem servir para 
predizer a espontaneidade de uma reagao de oxi-redugao: AG, K e Seu uso para esta 
finalidade se encontra resumido a seguir: 


Reagao 

AG 

K 

% 

Espontanea 

AG < 0 

K > 0 

^>0 

Nao espontanea 

AG > 0 

K < 0 

^<0 

Equilfbrio 

AG = 0 

K = 0 

^ = 0 


18.5 A MEDIDA ELETROQUIMICADOpH 

A equagao de Nemst possibilita um metodo para determinar concentragoes ionicas 
mediante medidas com celulas galvanicas. Utilizando a celula adequada, chega-se a base da 
determinagao experimental do pH de uma solugao. 

A MEDIDA DO pH COM O ELETRODO DE HIDROGENIO 

Um dos primeiros metodos para a medida precisa de pH empregava o eletrodo de 
hidrogenio. Este eletrodo era imerso em uma solugao cujo pH deveria ser determinado e que, 
por meio de uma ponte salina, era ligado a um eletrodo de referenda de potencial conhecido, 
medindo-se a tensao entre eles. Um eletrodo de referencia comumente usado e o eletrodo 

saturado de calomelano ( Calomelano 6 o nome antigo do Hg 2 Cl 2 , cloreto de mercurio (I), ou cloreto mercuroso. O 
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termo "saturado" refere-se ao fato dos ions Cl serem provenientes de uma solufao saturada de cloreto de potassio.), CJUe, 

se cuidadosamente preparado, apresenta uma tensao reprodutfvel de 0,24453 Y a 25°C. O 
diagrama desse eletrodo e: 


CV(aq) | Hg 2 Cl 2 (s) I Hg(l) 

O eletrodo de calomelano e um eletrodo metal-sal insoluvel, para o qual a semi-reagao 
e: 

2e “ + Hg 2 Cl 2 (.y) —► 2Hg(/) + 2C T{aq) 

Quando esse eletrodo e acoplado com o eletrodo de hidrogenio, o diagrama da celula 
e: 

Pt (s) I H 2 (g) I H + (aq, M = ?) II CUaq) I Hg 2 Cl 2 ( 5 ) I Hg(/) 

Para essa celula, as rea?oes de eletrodo e da celula sao: 

Anodo (hidrogenio): H 2 (g) —► 2H + (aq, M = ?) + 2e~ 

Catodo (calomelano): 2e~ + Hg 2 Cl 2 (s) —► 2Hg(/) + 2C l~(aq) 

Celula: Hg 2 Cl 2 (s) + H 2 (g) —► 2H + (aq, M = ?) + 2C\ (aq) + 2Hg(/) 

A tensao de celula medida e a soma das tensoes do anodo e do catodo (desprezando o 
potencial de jungao lfquida): 


la = £ H 


Agora, a equagao de Nernst pode ser escrita para um unico eletrodo ou semi-celula. 
Para o eletrodo de hidrogenio sozinho, a equagao e: 




0,0257 . [H + ] 2 

— 


Assim: 



0,0257 , [H + ; 

-K 


+ i C! 
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Como £, H 2 = 0: 


Celula 


0,0257 . [H + ]^ 

~ ln iv 


^calomelano 


Que, ao ser resolvida para In [H + ], fornece: 


In [H + ] 


_ £ 

calomelano ^celula , 


0,0257 


+ 4 In Pu 


Mudando o logaritmo natural para logaritmo decimal: 


lOg A' = 


In a 
2,303 


E multiplicando por -1, obtemos: 


F _ F 

, ^celula ^calomelano , , n 

-togpn = ,, mvcuy ,™ ~ d°g p H, 


(2,303)(0,0257) 

F — F 

^ celula ^ calomelano ( 


0,0592 


2 log Pu 


Mas o lado esquerdo desta equaqao e simplesmente o pH, e como 

calomelano 0,24453 

V (ver anteriormente), obtemos (finalmente): 


£rfM. - 0,24453 V 
pH = 0,0592 J l0g Ph i 


Usando um eletrodo de referencia como o eletrodo de calomelano junto com um 
eletrodo de hidrogenio (no qual a pressao parcial do gas hidrogenio e conhecida), o pH de 
uma solugao pode ser calculado mediante a medida da tensao da celula. 

Exemplo 18.12 Um eletrodo de hidrogenio (Pm = 723 mmHg) e imerso numa solugao 
de pH desconhecido. Um eletrodo de referencia de calomelano saturado e ligado a solugao por 
meio de uma ponte salina e a tensao produzida pela celula assim constitufda e de 0,537 Y a 
25°C. Qual e o pH da solugao? 
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p _ p 

Solucao : TT ^celula ^calomelano , . ^ 

PH = -W92-1**^ 

_ 0,537 V - 0,24453 V L f 723 mmHg ^ 

0,0592 2 ° 8 1 760mmHg I 

= 4,95 

Problema Paralelo: Que tensao seria produzida a 25°C por uma celula galvanica 
composta por um eletrodo de hidrogenio (P H2 = 745 mmHg) imerso numa solugao de pH = 
11,0 e um eletrodo saturado de calomelano? Resposta: 0,895 Y. 


MEDIDORES DE pH E O ELETRODO DE VIDRO 

A relagao entre o pH e a tensao da celula eletrodo de hidrogenio-eletrodo de 
calomelano a 25°C pode ser escrita como: 


pH 


^celula 

0,0592 


u calomelano 


0,0592 


+1 log P H. 


Observe o termo entre parenteses a direita. Para uma pressao parcial do hidrogenio 
constante, o termo todo e constante. (A tensao do eletrodo de calomelano nao pode variar 
porque a ponte salina o isola da solugao de pH desconhecido.) Entao podemos escrever: 


pH 


^celula 

0,0592 


- constante 


Isto indica que, a Pm constante, o pH da solu§ao e diretamente proporcional a tensao 
medida produzida pela celula. 

Ha muitos anos atras, verificou-se que uma membrana fina de vidro, que separa duas 
solugoes de pH diferentes, desenvolve uma diferenga de potencial entre as suas superficies. 
Essa diferenga de potencial varia com o pH de uma das solugoes, exatamente da mesma 
maneira como varia o potencial do eletrodo de hidrogenio com o pH. Uma membrana dessas e 
incorporada na extremidade de um sistema denominado eletrodo de vidro, que hoje e 
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utilizado universalmente como um dos eletrodos de um medidor de pH. 0 outro eletrodo, 
muitas vezes, e o eletrodo de calomelano. 0 diagrama da celula e: 

Pt(s) I AgO) I AgCl(s) I HCl(ag, 1 mol I/ 1 ) I vidro I solugao pH = ? II Cl \aq) I Hg 2 Cl 2 (,y) I Hg(/) 

Como com o eletrodo de hidrogenio, o pH da solugao desconhecida e diretamente 
proporcional a tensao da celula: 


pH = 


^cflula 

0,0592 


- constante 


A Figura 18.12 apresenta um eletrodo de vidro e um de calomelano imerso numa 
solugao desconhecida (Observe o eletrodo de prata-cloreto de prata dentro do eletrodo de vidro. Este e a 
solugao de acido cloridrico no qual esta imerso servem para abaixar a resistencia eletrica e favorecer a 
estabilidade do eletrodo. E sabido hoje em dia que este "eletrodo interno" nao e mais necessario. O eletrodo pode 
trabalhar (de certo modo) com apenas ar no seu interior.). 

Os eletrodos encontram-se ligados a um medidor de pH que e um voltfmetro digital de 
alta resistencia interna, o que praticamente impede a passagem de corrente. A escala do 
medidor e graduada, diretamente, em unidades de pH. 

Nao e possivel fabricar um eletrodo de vidro com um potencial predeterminado; 
assim, antes de usarmos o medidor de pH e o conjunto de eletrodos, devemos padronizar o 
sistema, isto e, ajusta-lo de modo que as leituras sejam corretas. Isto e feito imergindo os 
eletrodos numa solugao tampao de pH conhecido, e, entao ajustando o medidor (girando o 
botao adequado) ao valor do pH da solugao tampao. Assim, o dispositivo indicara 
corretamente o valor do pH de qualquer solugao na qual seus eletrodos tenham sido imersos. 
Alguns medidores de pH funcionam com eletrodo combinado, isto e, uma construgao na qual 
os dois eletrodos vem reunidos em um so, tendo em vista facilitar seu uso. 
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18.6 CELULAS GALVANICAS COMERCIAIS 

Algumas celulas galvanicas possuem aplica§oes industrials ou domesticas. Incluem-se 
entre estas nao somente as pilhas para radio portateis, calculadoras, aparelhos para surdez e 
outros dispositivos miniaturizados, mas tambem sistemas de fomecimento de tensoes de 
emergencia para casas e predios comerciais, telefones, redes de computadores, bancos de 
armazenagem de energia para coletores solares e geradores aeolicos, baterias para vefculos e 
muitos outros. 

Duas celulas galvanicas comuns sao as baterias de flash e as de carro. Originalmente, 
o termo bateria designava o conjunto de duas ou mais celulas galvanicas ligadas em serie 
entre si, para produzir uma tensao multipla da tensao fornecida por uma so celula. Hoje a 
palavra e comumente usada referindo-se a uma ou mais celulas. A bateria de flash consiste 
numa unica celula, e a bateria de automovel em seis celulas. 

Celulas galvanicas usadas para armazenar energia sao geralmente classificadas em 
celulas primarias e celulas secundarias. 
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CELULAS PRIMARIAS 

Uma celula primaria e aquela que nao pode ser recarregada. A reagao da celula nao 
pode ser invertida por meio de uma eletrolise (Se§ao 10.2), portanto logo que a celula for 
descarregada ela deve ser substitufda. 

A pilha seca. A bateria de flash comum, tambem chamada de pilha seca ou pilha de 
Leclanche, constitui um exemplo interessante de celula galvanica. E comercializada em varias 
formas, a mais comum das quais e esquematizada na Figura 18.13. Esta forma consiste em um 
copo de zinco que serve de anodo, uma barra central cilmdrica de carbono que e o catodo, e 
uma pasta de Mn02, carbono, NH4CI e ZnCl 2 umidificado com agua. (A "pilha seca" nao e, 
de fato, seca.) O funcionamento dessa pilha e complexo e nao e completamente 
compreendido. Entretanto, acredita-se que ocorre algo como descrito a seguir: o zinco se 
oxida no anodo: 


Zn(s) —► Zn 2+ (aq) + 2e 

E, no catodo, Mn02 e reduzido: 

e~ + NH 4 + (aq) + Mn0 2 (5) —► MnO(OH)( 5 ) + NH 3 (aq) 

Os 10 ns de zinco produzidos no anodo aparentemente migram para o catodo, onde sao 
complexados pelas moleculas de NH 3 ali produzidas: 

Zn 2+ (aq) + 4NH 3 (g) —► Zn(NH 3 ) 4 2+ (a ? ) 

Se puxarmos uma corrente muito intensa da pilha seca, ela se inutiliza 
prematuramente, talvez devido a forma§ao de uma camada isolante do gas NH 3 em tomo do 
catodo. Com o "repouso", uma pilha seca dessas "rejuvenesce", possivelmente em 
consequencia da remogao das moleculas de NH 3 por parte dos ions migrantes, Zn 2 +. 

A pilha de Leclanche produz uma tensao de 1,5 V. 
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Figura 18.13 A pilha seca, ou de Leclanche. 

A bateria de mercurio. Uma celula primaria que apresenta um uso bastante comum 
em aplicagoes domesticas e industrials e a bateria de mercurio. E encontrada em tamanhos 
muito pequenos em relogios e aparelhos auditivos. O anodo da bateria de mercurio e uma 
amalgama de zinco, sendo amalgama o termo usado para indicar qualquer liga contendo 
mercurio. O catodo consiste em ago inoxidavel em contato com oxido de mercurio (II). Entre 
o anodo e o catodo ha uma pasta de hidroxido de potassio e de hidroxido de zinco. O 
diagrama de uma celula de mercurio e o seguinte: 

Zn (Hg) I Zn(OH) 2 (.s’) I OH ~(aq) I HgO(,s’) I Hg(/) I ago 

E esta ilustrado na Figura 18.14. 

As reagoes de eletrodo e da celula numa bateria de mercurio sao: 

Anodo: Zn(Hg) + 20HT(aq) —► Zn(OH) 2 (s) + H20 + 2e " 

Catodo: HgO(5) + H 2 0 + 2e ~ —► Hg(/) + 20W(aq) 

Celula: Zn (Hg) + HgO(.v) —► Zn(OH) 2 (5) + Hg(/) 
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Figura 18.14 A bateria de mercurio. 

A reagao global da celula mostra que as concentrates ionicas nao variam a medida 
que a celula descarrega, portanto a tensao produzida por essa celula (1,35 V) permanece 
praticamente constante durante sua vida util. 

CELULAS SECUNDARIAS 

Uma celula secundaria e aquela que pode ser recarregada. Isto e feito usando um 
carregador de baterias, o qual aplica a celula uma tensao externa oposta, que inverte os 
processos da celula e regenera as substancias usadas durante a descarga. 

A bateria de chumbo. Nenhum dispositivo de armazenamento de energia eletrica tem 
sido mais util do que a bateria de chumbo. Ela e universalmente usada na ignigao do motor de 
vefculos e em outras aplicaqoes estacionarias. Esta representada esquematicamente na Figura 
18.15 e seu diagrama de celula e: 

Pb (s) I PbS0 4 (s) I H + , HS0 4 ’(a^) I Pb0 2 (5) I Pb (s) 

O anodo de uma bateria carregada consiste em uma grade de chumbo comum 
preenchida com chumbo esponjoso. Quando o chumbo esponjoso e oxidado, o produto, ions 
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Pb2+,precipita imediatamente na forma de PbSC> 4 , que adere a grade de chumbo. A semi- 
reagao anodic a e: 


Anodo: Pb(s)+ HS0 4 (aq) —► PbS0 4 (s) + U + (aq) + 2e ~ 

O catodo consiste em outra grade de chumbo, que neste caso e preenchida com oxido 
de chumbo (IV), Pb0 2 , comumente chamado de dioxido de chumbo. A semi-reagao catodica 
e: 

Catodo: 2e ~ + Pb0 2 (s) + 3H + (aq) + m0 4 (aq) —► PbS0 4 (5) + 2H 2 0 



Figura 18.15 Bateria de chumbo (esquema). 


Quando em operagao, com passagem de corrente, a reagao global na bateria de 
chumbo e: 

Celula: Pb(s) + Pb0 2 (s) + 2U + (aq) + mS0 4 ~(aq) —► 2PbS0 4 (.v) + 2H 2 0 

Assim, PbS0 4 e produzido em ambos os eletrodos, a medida que a celula se 
descarrega. Simultaneamente, H + e HS0 4 (os ions do acido sulfurico, H 2 S0 4 ) sao removidos 
da solugao. 
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A celula de armazenamento, ou bateria de chumbo, nao so produz muita corrente mas 
tambem pode ser recarregada. Isto e feito impondo-se a celula uma tensao inversa, 
ligeiramente superior a produzida pela .celula, forgando os eletrons a escoarem para dentro do 
que era o Modo e para fora do que era o catodo. Com isto o sentido de todas as reagoes se 
inverte e a celula opera como celula eletrolftica, convertendo PbS 04 em Pb e em Pb02, nos 
respectivos eletrodos. Quando uma celula e "sobrecarregada", a agua soffe eletrolise e o 
desprendimento de hidrogenio e oxigenio degrada a superffcie dos eletrodos. Este fato, mais a 
adigao de agua impura para compensar as perdas por evaporagao, acarretam o desprendimento 
do PbS 04 dos eletrodos. Assim, a capacidade da celula se reduz e pode eventualmente, 
produzir, no fundo do recipiente, resfduos em quantidade suficiente para curto-circuitar os 
eletrodos, destruindo a bateria. 

A condigao de uma bateria de chumbo pode ser acompanhada por medidas de 
densidade da solugao de H 2 SO 4 (e o que se faz nos postos de servigo com o "densfmetro"). 
Numa celula completamente carregada, a concentragao e a densidade de uma solugao de 
H 2 S0 4 sao altas; na celula descarregada, a solugao de H 2 S0 4 e mais dilufda e sua densidade, 
portanto, menor. Yisto que cada celula produz 2 V, uma "bateria de 1 V" contem seis celulas 
ligadas em serie. 

A bateria de niquel-cadmio. A bateria de nfquel cadmio e uma outra celula 
secundaria. E usada em quase tudo, desde calculadoras de bolso ate aparadores de planta. O 
seu diagrama e: 

Cd(s) I Cd(OH) 2 (Y) I OH ~{aq) I Ni(OH) 2 (s) I Ni0 2 (.s’) 

Durante a descarga ocorreram as seguintes reagoes: 

Anodo: Cd(s) + 20H^ ~(aq) —► Cd(OH)2(,s’) + 2c ^ 

Catodo: 2e ~ + Ni0 2 (5) + 2H 2 0 —► Ni(OH) 2 (.s’) + 20W (aq) 

Celula: Cd(s) + Ni0 2 (» + 2H 2 0 —► Cd(OH) 2 (» + Ni(OH) 2 (s) 

Ao contrario da bateria de chumbo, a bateria de niquel-cadmio e leve e pode ser 
facilmente vedada e miniaturizada. Igualmente importante e o fato do potencial desta bateria 
permanecer praticamente constante ate que esteja completamente descarregada. Isto e verdade 
porque as concentragoes ionicas no interior da celula nao variam durante seu uso. (Os ions 
hidroxidos consumidos no anodo sao simultaneamente regenerados no catodo: veja as 
equagoes anteriores.) 
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RESUMO 

Neste capftulo consideramos a interconversao de energia qufmica e energia eletrica. 
Um dispositivo que permite essa interconversao e denominado celula eletroqmmica, da qual 
existem dois tipos: a celula galvanica ou pilha e a celula eletrolitica. A pilha utiliza a 
variatjao negativa da energia livre de uma reatjao espontanea para produzir energia eletrica. 
AG para a reagao de uma celula eletrolitica e positivo; neste caso deve-se usar energia eletrica 
para forgar uma reagao nao-espontanea. Ambas as celulas galvanicas e eletrolfticas empregam 
uma reagao redox que e fisicamente separada, de forma que a oxidagao ocorre num eletrodo, o 
anodo, e a redugao no outro, o catodo. 

No processo de eletrolise os produtos dependem de quais constituintes sao mais 
facilmente e mais rapidamente oxidados (no anodo) e reduzidos (no catodo). As quantidades 
formadas destes produtos dependem de suas massas equivalentes a da quantidade de 
eletricidade aplicada (leis de Faraday da eletrolise). 

A descrigao simbolica abreviada das celulas galvanicas e feita por meio dos diagramas 
de celula. Uma celula galvanica produz uma tensao, ou potencial, que e a soma 
correspondente a seus eletrodos e mais, possivelmente, um potencial de jungao lfquida. (O 
potencial de jungao lfquida pode ser minimizado mediante o uso de uma ponte salina.) A 
tensao produzida pela celula mede a espontaneidade da reagao de celula. Os potenciais- 
padrao do eletrodo encontram-se tabelados; em cada um dos casos, medem a tendencia de 
ocorrer uma reagao de redu§ao, relativamente a tendencia do H + {aq) ser reduzido a H 2 (g). 
Aqui, padrao implica estado 'padrao' dos reagentes e dos produtos. A equagao de Nernst 
permite o calculo das tensoes de celulas nas quais os reagentes e os produtos nao se 
encontram nos respectivos estados padrao. Como existem muitos tipos de eletrodos, e 
possfvel haver uma grande variedade de celulas. 

As celulas galvanicas podem ser empregadas para medir a concentragao de ions em 
solugao por meio da equa§ao de Nemst. O pH pode ser medido por meio do eletrodo de 
hidrogenio e, mais convenientemente, pelo eletrodo de vidro e o medidor de pH. Algumas 
celulas galvanicas, comumente chamadas "baterias", tern aplicagao pratica como dispositivos 
que guardam energia. 
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PROBLEMAS 
Celulas Quimicas 

18.1 Fa§a uma distingao clara entre uma pilha e uma celula eletrolftica. Comente os 
sinais de AG e t, para a reagao da celula em cada caso. Uma dada celula pode funcionar seja 
como pilha seja como celula eletrolftica? Explique. 

18.2 Como se distingue o anodo do catodo numa celula eletroqufmica? 

18.3 Em que sentido as designates "+ " e dos eletrodos de uma celula galvanica 
podem ser ambfguas? 

18.4 Se quiser eletrolisar a agua usando uma bateria de chumbo como fonte de 
eletricidade, voce ligaria o eletrodo no qual quer a produgao de hidrogenio ao polo "+" ou 

da bateria? Explique o seu raciocfnio. 

Celulas Galvanicas 

18.5 Escreva o diagrama de celula que utiliza cada uma das seguintes reaqoes: 

(a) H 2 (g) + Cl 2 (g) -► m\aq) + 2C\-{aq) 

(b) Cl 2 (g) + CdO) -► Cd 2+ (aq) + 2C1“ (aq) 

(c) 2Ag + (aq) + Cu(s) -► 2AgO) + Cu 2+ (aq) 

(d) 14H \aq) + Cr 2 0 7 2 ~(aq) + 6F e 2+ (aq) -► 2Cr 3+ (aq) + 6F e 3+ (aq) + 7H 2 0 

Problemas 

18.6 Fa§a um esquema de cada uma das celulas do Problema 18.5. Indique no seu 
desenho o conteudo de cada compartimento da celula, a ponte salina, se houver, marque o 
anodo e o catodo e a diregao do fluxo de eletrons e de ions. 

18.7 Escreva as semi-reaqoes anodicas e catodicas e a reagao global para cada uma 
das seguintes celulas galvanicas: 

(a) Pt(s) I H 2 (g) I H \aq) II Ag \aq) I Ag( S ) 

(b) Cu (s) I Cu 2+ (aq), CE (aq) I Cl 2 (g) I Pt(.v) 

(c) Pt (s) I H 2 (g) I H \aq\ C l~(aq) I Cl 2 (g) I Pt (s) 

(d) Pt(s) I mg) I H \aq), C\~(aq) I AgCl(s) I Ag(s) 

(e) Cd(s) I Cd 2+ (aq) II Hg 2 2+ (aq) I Hg(/) 
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18.8 O que e uma ponte salina? Qual a sua fungao numa celula galvanica? Uma ponte 
salina pode ser substitufda por um fio de platina em forma de U? Explicar. 

18.9 Quando uma bateria de chumbo se descarrega, sua tensao cai lentamente, mas, 
como na descarga da celula de mquel-cadmio, sua tensao permanece praticamente constante. 
Explique. 

Celulas Eletrolfticas e Eletrolise 

18.10 Descreva todas as diferengas que se pode pensar entre as conduces metalica e 
eletrolftica. 

18.11 Uma fonte de eletricidade (corrente direta ou contmua) tern um dos terminals 
ligados a um fio imerso em uma solugao de H 2 SO 4 em um bequer e o outro imerso em uma 
solutjao diferente de H 2 SO 4 em um segundo bequer. Explique por que nao ocorre eletrolise. 

18.12 E possfvel eletrolisar agua pura? Por que se adiciona, usualmente, um eletrolito 
a agua antes de eletrolisa-la? Quais devem ser as caracterfsticas de cada um desses eletrolitos? 

18.13 Compare a eletrolise de NaCl fundido com aquela de NaCl aquoso. Por que os 
produtos sao diferentes? 

18.14 Uma solugao aquosa de nitrato de prata, AgN 03 , e eletrolisada entre eletrodos 
inertes. Fa§a um esquema da celula eletrolftica e mostre a diregao do fluxo dos eletrons e dos 
ions. Escreva as semi-reagoes anodicas e catodicas e a rea?ao da celula sabendo-se que Ag(.s’) 
e 0 2 (g) sao produzidos. 

* 18.15 Uma solugao de H 2 SO 4 e eletrolisada entre eletrodos inertes. 248 mL de H2 a 
742 mmHg e a 35°C sao formados no catodo durante 38 min de eletrolise. Quantos mililitros 
de O 2 medidos nas mesmas condigoes de temperatura e pressao sao obtidos simultaneamente 
no anodo? 

18.16 Uma solu?ao de sulfato cuprico, CuS0 4 , e eletrolisada entre eletrodos inertes. Se 
1,62 g de cobre sao depositados, qual a quantidade de coulombs gasta? 
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* 18.17 Quantos coulombs de eletricidade sao necessarios para depositar 15,0 g de 
sulfato de galio, Ga 2 (S 04 ) 3 ? 

18.18 Suponha que 8,69 x 10 3 C passa atraves de uma celula eletrolftica contendo 
CUSO 4 . Quantos gramas de cobre sao depositados sobre o catodo? 

* 18.19 Uma solugao de nitrato de prata, AgN0 3 , e eletrolisada durante 55,0 min 
usando uma corrente de 0,335 A. Quantos gramas de prata sao depositados? 

18.20 Durante quanto tempo uma corrente de 2,25 A deve passar atraves de uma 
solugao de CUSO 4 a fim de depositar 30,0 g de cobre metalico? 

Potenciais de Eletrodo 

Nota: Use os dados da Tabela 18.1, quando necessario. 

* 18.21 Qual e o potencial padrao <^° para cada uma das seguintes semi-reagoes a 

25°C? 

(a) e~ + Cr 3+ (aq) ~► Cr 2+ (aq) 

(b) Cu(s) —► Cu 2+ (aq) + 2e~ 

(c) 2Cr (aq) —► Ch(g) + 2e~ 

(d )CT(aq) —► C\2(g)+e- 

* 18.22 Calcule o potencial padrao da celula £,° para cada uma das seguintes rea?oes 
redox a 25 °C: 

(a) 3Br 2 (/) + 2Cr(s) —► 2Cr 3+ (aq) + 6 Br (aq) 

(b) Sn 4 + (a<?) + Sn(» —► 2Sn 2+ (aq) 

(c) 2Sn 2+ (aq) —► Sn(s) + Sn 4 + (a^) 

(d) 4Mn0 4 ~(aq) + l2H + (aq) —► 4Mn 2 + (a^) + 50 2 (aq) + 6H 2 0 

(e) 8 H + (a<?) + 2NO f(aq) + 3Cu(» —► 2NO(g) + 3Cu 2+ (aq) + 4H 2 0 

18.23 Se todos os reagentes e produtos estao nos seus estados-padrao, quais das 
seguintes rea§oes redox sao espontaneas a 25°C? 

(a) Zn(s) + 2H + (aq) — ► Zn 2+ (aq) + H 2 (g) 

(b) CuQ) + 2W + (aq) —► Cu 2+ (aq) + U 2 (g) 

(c) l 2 (aq) + 2¥e 2+ (aq) —► ZT(aq) + 2Fe 3+ (aq) 
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(d) CrO) + 3F e 3+ (aq) —► Cr 3+ (aq) + 3F e 2 \aq) 

(e) 2Fe 3+ (ag) + Fe(s) —► 3F e 2+ (aq) 

18.24 Em cada um dos pares seguintes escolha o agente oxidante mais forte a 25°C 
(admita estado padrao para todos os reagentes e produtos): 

(a) Sn 4+ (a<?) ou Sn 2+ (aq) 

(b) Zn 2+ (aq) ou Cu 2+ (aq) 

(c) Cl 2 (g)ouAg + (a*) 

18.25 Em cada um dos seguintes pares, escolha o melhor agente redutor a 25°C 
(admita estado padrao para todos os reagentes e produtos). 

(a) Zn(s) ou CuC?) 

(b) H 2 (g) ou ¥t 2+ (aq) 

(c) Br~(aq) ou CY(aq) 

* 18.26 Calcule o valor de £° para cada uma das seguintes celulas a 25°C: 

(a) Zn(s) I Zn 2+ (aq) II V(aq) I l 2 (aq) I Pt(.s) 

(b) Mg (s) I Mg 2+ (aq) II Ag \aq) I Ag (s) 

(c) Al( S ) I A1 3+ (aq) II H \aq) I H 2 (g) I Pt(.s) 

(d) Ag(s) I Ag \aq) II CUaq) I Cl 2 (g) I Pt (s) 

18.27 Calcule a tensao produzida por uma celula de Daniell a 25°C na qual a [Cu 2+ ] = 
0,75 mol L 1 e [Zn 2+ ] = 0,030 mol L -1 . 

18.28 A tensao produzida por uma celula de Daniell e 1,22 V a 25°C. Se a [Cu 2+ ] = 1,0 
mol L -1 , qual a [Zn 2+ ] nesta celula? 

* 18.29 Calcule a tensao produzida a 25°C pela celula: 

Fe(s) I Fe 2+ (a^, 0,45 mol L 1 ) II H + (aq, 0,20 mol L ') I H 2 fe, 0,85 atm) I Pt(s) 

18.30 Calcule a tensao produzida a 25 °C pela celula: 

Cu(s) I Cu 2+ (a^, 0,80mol L 1 ) II Cl“(a^, 0,10 mol L“') I Cl 2 (g, l,6atm) I Pt(s) 


323 



* 18.31 Calcule a tensao produzida a 25°C pela celula: 

CuO) I Cu 2+ (aq, 0,70 mol L '), CUaq, 1,4 mol L ') I Cl 2 (g, 725 mmHgj I Pt(s) 

Eletroquimica e Termodinamica 

18.32 Calcule o valor de AG° a 25°C para cada uma das reagoes do Problema 18.22. 

18.33 Calcule o valor de AG° a 25°C para cada uma das reagoes do Problema 18.23. 

* 18.34 Calcule o valor de AG° a 25°C para cada uma das celulas do Problema 18.26, 
admitindo que 1 mol de agente redutor e consumido em cada caso. 

18.35 Calcule o valor de A G° a 25 °C para cada uma das reagoes a seguir: 

(a) F 2 (g, 1 atm) + 2F e 2+ (aq, 0,010 mol L _1 ) —► 2F ~{aq, 0,050 mol L _1 ) + 2Fe 3+ (a^, 0,20 mol L _1 ) 

(b) Cu 2+ (aq, 1,4 mol L -1 ) + Zn (s) — ► Cu(s) + Zn 2 \aq, 0,18 mol L” 1 ) 

(c) C12(g, 0,80 atm) + Sn 2+ (ag, 0,50 mol L” 1 ) —► 2C \~{aq, 0,40 mol L ') + Sn 4+ (ag, 2,0 mol L ') 

* 18.36 O valor de A G° a 25°C para a reagao: 

Hg 2 Br 2 (s) + Ni(s) —► 2Hg(/) + 2Br ~{aq) + Ni 2+ (aq) 

E -72,3 kJ. Qual a tensao de uma celula que usa esta reagao, se a concentragao do 
NiBr 2 na celula e 0,45 mol 1C 1 ? 

18.37 Calcule o valor da constante de equilibrio a 25 °C para cada uma das seguintes 
reagoes: 

(a) Mg 2+ (a ? ) + H 2 (g) ^ Mg(.s’) + 2H + (aq) 

(b) Br 2 (/) + Cu(s) ++ 2Br ~(aq) + Cu 2 \aq) 

(c) Fe(s) + 2F J\aq) <-► 3F e 2+ (aq) 

* 18.38 Qual o valor da constante de equilibrio para uma rea§ao cujo = 0? 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

* 18.39 Uma solugao de sulfato de nfquel, NiS 04 , foi eletrolisada durante 1,50 h entre 
eletrodos inertes. Se foram depositados 35,0 g de nfquel, qual o valor da corrente media? 

18.40 Suponha que 445 mL de uma solugao de CUSO 4 e eletrolisada entre eletrodos 
inertes durante 2,00 h usando uma corrente de 0,207 A. Assumindo que apenas o cobre e 
depositado sobre o catodo, qual foi o pH da solugao final? 

18.41 Suponha que 265 mL de uma solugao de NaCl foi eletrolisada durante 75,0 min. 
Se o pH da solugao final era 11,12, qual o valor da corrente media usada? 

18.42 Escreva o diagrama de uma celula que utiliza cada uma das seguintes reagoes de 

celula: 

(a) 2Fe 2+ (a ? ) + Cl 2 (g) —► 2Fe 3+ (aq) + 2CT(aq) 

(b) Zn (s) + 2AgCl(s) —► Zn 2 \aq) + 2C1“ (aq) + 2Ag (s) 

(c) Ag + (aq) + Cr(aq) -► AgCl(s) 

18.43 Faga um esquema de cada uma das celulas do Problema 18.42. Indique no seu 
desenho o conteudo de cada compartimento, a ponte salina, se houver, e marque o anodo e o 
catodo e a diregao dos fluxos.de eletrons e de ions. 

18.44 Em algumas versoes da pilha de Leclanche (pilha seca), as posigoes do anodo e 
do catodo sao invertidas; isto e, o "copo" extemo e feito de grafite e a barra central de zinco. 
Qual vantagem apresenta este tipo de celula? Que problema voce ve nesta versao? 

18.45 Durante a descarga de uma bateria de chumbo, os ions HSO 4 se dirigem ao 
catodo a fim de formar PbS 04 . Considerando que sao anions; como isto pode ser possrvel? 

18.46 Calcule a tensao produzida por uma celula de Daniell na qual [Zn 2+ ] = [Cu 2+ ]. 

18.47 Uma tensao de 1,09V a 25 °C foi obtida para a seguinte celula: 

SnQ) I Sn2+(ag) II Ag + (aq,0,50 mol L _1 ) I Ag(5) 

Qual era a [Sn 2+ ] nesta celula? 
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18.48 Prove que, na mesma temperatura, a equagao de Nernst fornece o mesmo valor 
para as seguintes reagoes: Zn(s) + 2YL + (aq) —► Zn 2+ (aq) + H 2 (g) 

ViZnis) + H + (aq) —► YzZn 2+ (aq) + 1 / 2 H 2 (g) 

* 18.49 Um eletrodo de hidrogenio (Phi =1,0 atm), uma ponte salina e um eletrodo 
saturado de calomelano sao usados para determinar o pH de uma solugao a 25°C. Se a 
combinagao produz uma tensao de 0,790 V, qual e o pH da solugao? 

18.50 A combinagao de eletrodo de vidro, ponte salina e eletrodo de calomelano 
saturado e usada para determinar o pH de uma solugao. Quando imersa num tampao de pH = 
7,00, a combinagao fornece um potencial de 0,433 Y. Quando imersa em uma segunda 
solugao, o potencial observado e 0,620 Y.Qual o pH da segunda solugao? 

18.51 Calcule a energia molar padrao de formagao de agua lfquida a 25°C. 

18.52 Qual e o valor do potencial de redug ao para o eletrodo de hidrogenio com pH = 
7,00, 1,00 atm, e25°C? 

* 18.53 Calcule o valor do potencial padrao de redugao a 25°C para: 

2e ' + 2H 2 0 —► H 2 0(g)+ 20W(aq) 

18.54 Dados os seguintes potenciais padrao de redugao a 25 °C: 

Ag + (aq) + e~ —► Ag(,s’) 

^° =+0,7991 V 

AgCl(5) + e “ —> Ag(,s’) + CF(a^) 

^°= +0,2225 V 

Calcule o valor do produto de solubilidade para o cloreto de prata a essa temperatura. 

18.55 Algumas vezes nao e necessario o uso de uma ponte salina numa celula 
galvanica. Explique. 

18.56 Uma solugao aquosa dilufda de NaCl e eletrolisada. Inicialmente, o gas 
produzido no anodo e Cl 2 puro, apos um certo tempo e uma mistura de Cl 2 e0 2 e finalmente 
consiste em apenas 0 2 . Explique, usando equagoes quando for necessario. 
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Capitulo 19 

UGACOES COVALENTES 

TOPICOS GERAIS 


19.1 TEORIA DE LIGAgAO DE VALENCIA E SOBREPOSigAO DE ORBITAIS 
Ligagoes simples 
Ligagoes multi pi as 


19.2 ORBITAIS HIBRIDOS 

Orbitais hfbridos sp 

Orbitais hfbridos sp 2 

Orbitais hfbridos sp 3 

A molecula de amonia 

A molecula de agua 

Outros conjuntos de orbitais hfbridos 

A relagao entre as teorias VSEPR e o orbital hfbrido 


19.3 TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR 
Orbitais nas moleculas 

Distribui$oes espaciais dos orbitais moleculares 
Energias dos orbitais moleculares 
O preenchimento dos orbitais moleculares 
Moleculas diatomicas heteronucleares 
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No infcio deste livro, no Capftulo 8, introduzimos os conceitos basicos de ligagao 
qufmica e descrevemos uma ligagao covalente como um par de eletrons compartilhados entre 
dois atomos. Agora, e tempo de retomar e firmar o conceito de par compartilhado. Quando 
nos desenhamos uma estrutura de Lewis para uma molecula de hidrogenio, por exemplo: 


H:H 


O que significa, realmente, esses dois pontos entre os sfmholos? Alem disso, como 
podemos relacionar o simples conceito de par compartilhado com o modelo da mecanica 
quantica de um atomo, descrito no Capftulo 6? Por exemplo, o que e distribuigao natural da 
densidade de probabilidade para um eletron em uma molecula? Como e vista a superffcie de 
ligagao de distribuigao? 

E ha outra questao ainda para ser respondida: Quais orbitais sao usados por um atomo 
cujo par de eletrons e orientado com uma geometria que e otima para minimizar a repulsao 
inter-eletronica? Nos apresentamos como a teoria VSEPR pode ser usada para encontrar a 
melhor geometria (Segao 8.7), mas, na maioria dos exemplos, os orbitais dos estados 
fundamentais (s, p, d, f) de um atomo isolado nao fornecem diretamente a geometria. Sao 
esses outros orbitais que podem dar uma interpretagao apropriada dos angulos? E hora de ver 
o que a mecanica quantica diz a respeito da ligagao covalente. 

19.1 TEORIADE LIGAGAO DE VALENCIA E SOBREPOSI^AO DE ORBITAIS 

Duas abordagens teoricas sao uteis para descrever a ligagao covalente e a estrutura 
eletronica das moleculas. A primeira delas, chamada teoria de ligagao de Valencia (VB) (Foi 
mantida a sigia vb, do ingles "valence-bond".), 6 baseada na suposigao de que (1) os nfveis eletronicos 
de energia em um atomo (orbitais atomicos; OAs) sao usados quando um atomo foram 
ligagoes com um ou mais outros atomos, e que (2) um par de eletrons ligados ocupa um 
orbital em cada um dos atomos simultaneamente. O segundo metodo, a teoria dos orbitais 
moleculares (MO) assume que os orbitais atomicos originalmente ligados sao substitufdos por 
um novo conjunto de nfveis energeticos na molecula, chamados orbitais moleculares (MOs). 
Embora os dois metodos paregam bem diferentes, sabe-se que calculos rigorosos usando esses 
metodos fomecem resultados semelhantes; ambos sao uteis na revelagao da natureza da 
ligagao covalente. 
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Nesta segao, apresentaremos a teoria de ligagao de Valencia, embora ja tenhamos 
utilizado uma pequena terminologia MO. Entao, na Segao 19.3, introduziremos os elementos 
da teoria dos orbitais moleculares. 

LIGATES SIMPLES 

A Molecula de Hidrogenio. Yamos comegar aplicando a teoria VB para a molecula 
de hidrogenio, H 2 , que e formada por dois atomos de hidrogenio isolados, no seu estado 
fundamental. Com o proposito de identifica-los, chamaremos os dois atomos de H A e H B . 
Cada atomo de hidrogenio tern, de infcio, um eletron no seu orbital Is. De acordo com a teoria 
VB, depois da formagao da ligagao covalente cada eletron ocupa o orbital Is de cada atomo. 
Isso pode ser esquematizado como: 

"T ** «B 

Atomos isolados: 

Is Is 

Um par simples compartilhado 

/ \ 

x J „ H 11 

Atomos na molecula de H,: — — 

Is Is 


IMPORTANTE! E importante que voce nao faga uma interpretagao errada deste 
diagrama. Na teoria VB, considera-se que o par de eletrons ligados ocupem um orbital de 
cada atomo ligado. So dois eletrons sao mostrados nesse diagrama. Eles sao um par que 
simultaneamente ocupa o orbital Is de cada atomo de hidrogenio ligado, H A e H B . Como cada 
atomo H tern sua propria regiao de orbitais, o par acima foi mostrado duas vezes. 

De acordo com a teoria VB, um par de eletron pode simultaneamente ocupar os 
orbitais de dois atomos somente se existir significante sobreposigao no espago. A Figura 19.1 
mostra as superficies limites (Segao 6.4) dos orbitais Is de dois atomos de hidrogenio ligados. 
A sobreposigao no orbital produz uma regiao em que a densidade de probabilidade eletronica 
esta diretamente entre os nucleos e em que a regiao de sobreposigao e simetrica ao redor do 
eixo de ligagao (mostrado), porque cada orbital Is e esferico. Uma ligagao na qual a regiao de 
sobreposigao do orbital mostra essa simetria axial e chamada de ligagao a (sigma), um termo 
emprestado da teoria MO. Um simples par de eletrons compartilhados entre dois atomos e 
chamado de ligagao simples, e como o resultado da sobreposigao tern sempre simetria axial 
ou cilmdrica, uma ligagao simples e sempre uma ligagao a. 
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H 

H 

Eixodj 

|ga^ao 

1 s 

15 


Figura 19.1 A sobreposigao de dois orbitais Is em H 2 (ligagao a) 

Nos podemos justificar a estabilidade da molecula de hidrogenio (e, assim, a tendencia 
mostrada pelos dois atomos de hidrogenio de combinar-se) pelo fato de que, depois de a 
molecula de H 2 ter sido formada, cada um dos pares de eletrons e atrafdo por dois nucleos e, 
como resultado, a rnudanga da nuvem eletronica de cada um dilata-se para volume maior. Isto 
aumenta a estabilidade do sistema de dois eletrons, dois nucleos. (A mecanica quantica 
mostra que a dilatagao de uma distribui§ao da densidade de probabilidade eletronica abaixa a 
energia do eletron.) 

A Molecula de Fluoreto de Hidrogenio. Uma ligagao simples pode tambem ser 
formada como resultado da sobreposi§ao de orbitais s e p, como ocorre no fluoreto de 
hidrogenio, HF Antes de ligar-se, o atomo de fluor tern a seguinte configuragao eletronica no 
estado fundamental: 


F (Z = 9): ^ 

niint 

2s 2p 

-1 


H F 

Eixodeligagao 


| \s _ 2 p x | 

Figura 19.2 A sobreposigao de orbitais Is e 2 p x no HF (ligagao a) 

Considere que o eixo de ligagao e o eixo x e que os eletrons desemparelhados, estao no 
orbital 2 p x . Se o orbital Is de um atomo de hidrogenio sobrepoe um lobulo do orbital 2 p x do 
fluor, e se nucleos de hidrogenio estao no eixo x (Figura 19.2), entao a condigao para a 
formagao de uma ligagao e satisfeita, cada atomo contribui com um eletron para formar um 
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par compartilhado e, assim, uma ligagao simples e formada.. Por causa da regiao de 
sobreposigao de dois orbitais ser simetrica em tomo do eixo de ligagao, a ligagao simples HF 
e outro exemplo de uma ligagao a. 

A Molecula de Fluor. Uma ligagao simples pode tambem ser formada como um 
resultado da sobreposigao terminal de dois orbitais p. Isto ocorre na molecula de fluor, F 2 , na 
qual ha sobreposigao de orbitais 2 p x de dois atomos de F. (Yer Figura 19.3.) Novamente, a 
ligagao e uma ligagao a. 

F F 

* Eixo de ligagao ^ 

2p,v _ 2p x 

Figura 19.3 A sobreposigao de dois orbitais 2 p x no F 2 (ligagao a). 

LIGA0ES MULTIPLAS 

Dois orbitais p podem tambem se sobrepor a cada outro, lado a lado. Quando isso 
acontece, a ligagao resultante nao tern simetria axial. Afigura 19.4 mostra a sobreposigao de 
lado de dois orbitais 2 p y . Pode-se ver que a sobreposigao ocorre em duas regioes que estao em 
lados opostos do eixo de ligagao. O resultado e conhecido como uma ligagao n (pi), outro 
termo emprestado da teoria MO. 



Figura 19.4 A formagao de uma ligagao n 

Duplas Ligagoes. Uma dupla ligagao consiste em uma ligagao a mais uma ligagao n. 
Na molecula de eteno ou etileno: 

H H 

H:C::C:H 
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Cada atomo de carbono pode ser considerado por formar uma ligagao c de 
sobreposigao 2 p x - 2 p x e, na adigao, uma ligagao n da sobreposigao 2p y - 2p y . (Aqui, 
consideramos o eixo x o eixo de ligagao, como e o usual.) A combinagao resultante (a + n) 
constitui uma dupla ligagao. 


Triplas Ligagoes. Uma tripla ligagao 6 uma ligagao a mais duas ligagoes n. A 
molecula de N 2 e um bom exemplo de tal ligagao. A configuragao do atomo de nitrogenio no 
estado fundamental e: 




Figura 19.5 A tripla ligagao' no N 2 . 

Aqui, os tres eletrons desemparelhados estao nos orbitais 2 p x , 2 p y e 2 p z . Cada um 
desses orbitais se sobrepoe aos orbitais correspondentes de um segundo atomo de nitrogenio: 
dois orbitais 2 p x se sobrepoem para formar uma ligagao a, dois orbitais 2 p y para formar uma 
ligagao n dois orbitais 2 p z para formar uma segunda ligagao n em angulo reto ao primeiro. 
Essas tres ligagoes sao mostradas separadamente na Figura 19.5, como sobrepostas em uma 
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superffcie limite. A combi nagao a + n + n constitui uma tripla ligagao, resumidamente 
representada por tres pares de pontos no centro da estrutura de Lewis: 




Comentarios Adicionais 

Considerando que o eteno e hexaatomico, foi bom usa-lo, por ser uma molecula 
simples, para ilustrar a dupla ligagao. Infelizmente, qualquer outra molecula hexaatomica 
introduz complicagoes que nao desejamos abordar neste momento. Esta descrigao da 
ligagao no eteno deve ser vista como provisoria. A molecula, na verdade, tern uma dupla 
ligagao, mas considerando que e formada de uma sobreposigao de orbitais do estado 
fundamental 2s e 2 p de dois atomos de carbono, faz-se uma boa simplificagao. 
Reconsideraremos a ligagao na molecula de eteno na Segao 23.2. 

A molecula de oxigenio (O 2 ) pode ser vista como boa candidata a um simples 
exemplo de uma molecula com uma dupla ligagao. Por exemplo, e plausfvel, embora 
incorreta, a estrutura de Lewis para o O 2 : 


ser: 


| :0::0: (incorreto)| 

E devido a configuragao eletronica do atomo de oxigenio no estado fundamental 


0(Z=8):j+ 


HUM 


E facil imaginar o seguinte: considere que eletrons desemparelhados em cada atomo de 
oxigenio estao em orbitais 2 p x e 2 p y . A sobreposigao terminal dos orbitais 2 p x (um de cada 
atomo de oxigenio) forma uma ligagao a. Os orbitais 2 p y se sobrepoem lado a lado para 
formar uma ligagao n.A combinagao resultante o + n constitui uma dupla ligagao. Isto 
parece ser satisfatorio, mas nao e. A dificuldade aqui e: embora durante um tempo a 
estrutura de Lewis para O 2 tenha sido considerada correta, a molecula foi logo depois 
considerada paramagnetica e contendo dois eletrons desemparelhados. (Yer Segao 6.1.) A 
estrutura de Lewis e claramente inconsistente com esse fato, e nao e possfvel que seja 
correta. Infelizmente, a teoria de ligagao de Valencia tern grande dificuldade para 
descrever a ligagao na molecula de oxigenio, e precisaremos esperar ate a Segao 19.3 para 
ver como a teoria do orbital molecular descreve a lisacao na molecula de Oo. 
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19.2 ORBITAIS HIBRIDOS 


O carbono forma um numero incontavel de compostos cujos atomos ligam-se 
covalentemente a quatro outros atomos. O mais simples desses compostos e o metano, CH4. 
Como a teoria VB pode descrever as ligagoes no metano? Quais orbitais sao usados por um 
atomo de carbono para formagao da ligagao com quatro atomos de hidrogenio? A 
configuragao eletronica de C em seu estado fundamental e: 


C 


(Z = 6 ) 


. U 
* 1 s 



O carbono, como visto no diagrama, parece ser capaz de formar somente duas ligagoes 
covalentes normais, contribuindo com dois de seus eletrons desemparelhados para o 
compartilhamento. Desta forma, o atomo de carbono formara duas ligagoes com, por 
exemplo, dois atomos de hidrogenio. A molecula resultante CH 2 , metileno, tern sido, na 
verdade, detectada, mas e tao reativa que tern vida curta. Em outras palavras, CH 4 e uma 
molecula muito mais estavel; como o carbono formar quatro ligagoes? 

De acordo com a estrutura de Lewis para o metano: 

H 

H:C:H 

H 


O atomo de carbono usa todos os seus quatro eletrons de Valencia para formar as 
ligatjoes. Agora, a teoria VSEPR (Segao 8.6) prediz que, para uma repulsao eletronica 
minima, a molecula de metano devera ser tetraedrica. Devera ter em cada ligagao H—C—H 
angulo de 109,50°, chamado angulo tetraedrico. (Yer Tabela 8.7.) Experimentos verificaram 
que tal angulo de fato e formado na molecula de metano. (Ver Figura 19.6.) Como podemos 
considerar para o metano quatro ligagoes e uma estrutura tetraedrica? Suponha que um dos 
eletrons 2s do carbono seja promovido (energia maior) para o orbital 2 p vazio: 



Agora o atomo de carbono parece estar pronto para formar quatro liga?oes a pela 
sobreposigao de seus orbitais 2s e 2 p com os orbitais Is dos quatro atomos H. A dificuldade 
aqui e que, se a ligagao ocorresse dessa maneira, a molecula de CH 4 nao seria tetraedrica. Em 
vez disso, sua forma seria semelhante aquela vista na Figura 19.7. Na Figura 19.7a ate c sao 
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mostradas as tres ligagoes que resultariam da sobreposigao dos tres orbitais 2p do carbono 
com os tres orbitais Is dos atomos H. A quarta ligagao e formada pela sobreposigao do orbital 
2s do carbono com o orbital Is do quarto hidrogenio, que podera ir para qualquer diregao, 
devido ao fato de que um orbital s e esfericamente simetrico. Atualmente, a quarta ligagao 
devera, provavelmente, localizar-se o mais afastado posslvel das outras tres, de maneira a 
minimizar a repulsao inter-eletronica (Figura \9.1d). Se isso acontecer, toda a estrutura 
hipotetica do CH 4 sera como mostrada na Figura 19.7c, uma piramide trigonal com um atomo 
H em um unico angulo, no alto. Como temos visto, entretanto, a molecula de metano e 
tetraedrica e nao trigonal plana e, entao, essa descrigao da ligagao no metano nao podera ser 
correta. 



Figura 19.6 Molecula tetraedrica do metano. 

Na molecula de metano tetraedrica, todas as quatro ligagoes C-H sao equivalentes em 
todas as propriedades. (Todos os comprimentos das ligagoes sao iguais, todos os angulos de 
ligagao sao os mesmos etc.). Como e posslvel considerar que orbitais s e p nao sao 
geometricamente equivalentes? Deve ser pelo fato de que os orbitais 2s e 2 p de um atomo 
isolado do carbono em seu estado fundamental nao sao os orbitais usados na ligagao. De 
acordo com a mecanica quantica, quando um atomo de carbono forma quatro ligagoes 
equivalentes, os orbitais de carbono da camada de Valencia no seu estado fundamental nao sao 
usados diretamente na ligagao, mas sao formados em novo conjunto de orbitais equivalentes, 
um conjunto com a geometria correta para o eletron emparelhado na camada de Valencia em 
um vertice do tetraedro. Isso pode parecer como um passe de magica e, para se compreender 
esta substituigao, consideraremos primeiro dois casos simples, a ligagao do berflio no BeFh e 
do boro no BH 3 . Retomaremos ao "problema do metano" brevemente. 


335 





Figura 19.7 A ligagao no metano: um modelo incorreto. (a) Primeira ligagao: sobreposigao 
2p x — Is. (b) Segunda ligagao: sobreposigao 2 p y - 1 .s. (c) Terceira ligagao: sobreposigao 2 p z - 
Is. (d) Quarta ligagao: sobreposigao 2s - 1 .s\ (e) Molecula completa de CH 4 : uma piramide 
trigonal (incorreta). 


ORBITAIS HIBRIDOS sp 

O berflio (Z = 4) forma com o hidrogenio um composto que a altas temperaturas existe 
como moleculas discretas BeH 2 . Sua estrutura de Lewis mostra menos que um octeto na 
camada de Valencia do Be: 

I H:Be:H| 


E, como predito pela teoria VSEPR, a molecula e linear. 

Como um atomo de berflio usa os eletrons e os orbitais da camada de Valencia para 
formar uma molecula linear BeH 2 ? A configuragao eletronica do berflio no estado 
fundamental e: 


Be (Z = 4);L 


it 

2s 


2P 
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Quando o Be forma duas ligagoes, seus orbitais 2s e um dos 2 p sao substitufdos por 
dois orbitais novos chamados orbitais hibridos, que sao usados para a ligagao. 


Comentarios Adicionais 

Recorde da Segao 6.4 que cada orbital corresponde a uma solugao, a fungao de 
onda da equagao de Schrodinger. Essas solugoes sao chamadas fungoes de onda. Como a 
equagao de onda e diferencial (nao exatamente uma equagao algebrica), qualquer conjunto 
de solugoes pode ser combinado matematicamente para formar um novo conjunto 
equivalente. Do ponto de vista teorico, isto e o que acontece essencialmente na 
hibridizagao; os conjuntos de fungoes de onda para novos orbitais hibridos sao 
combinagoes matematicas das fungoes de onda para orbitais nao-hibridizados originais. 
(Com toda certeza, um atomo nao precisa resolver uma equagao diferencial para formar 
ligagoes.) 


Talvez algumas ilustragoes sejam uteis. No lado esquerdo da Figura 19.8 sao 
mostradas superficies de orbitais 2s e 2 p. Diz-se que esses orbitais devem se misturar ou 
hibridizar, para formar dois novos orbitais hibridos. Isto acontece de duas maneiras, primeiro 
pela adigao de orbitais s e p (desenho a direita e no alto) e segundo, pela sua estruturagao. 
(Realmente, fungoes de onda sao adicionadas e subtrafdas.) Neste processo os orbitais s e p x 
sao substitufdos por dois orbitais hibridos sp, identicos em forma e altamente direcionais, 
sendo compostos de um lobulo maior e, 180° afastado, um lobulo muito menor. Os dois 
orbitais hibridos sao equivalentes em todos os aspectos, exceto pela orientagao: eles tern seus 
lobulos maiores direta e exatamente em sentidos opostos. 


Comentarios Adicionais 

Os sinais "mais" e "menos" na Figura 19.8 nao sao cargas eletricas. Cada um e o 
sinal algebrico da fungao de onda de determinado lobulo do orbital. As fungoes de onda 
para orbitais hibridos sao calculadas pela adigao ou subtragao das fungoes de onda 
originais. A adigao produz o orbital hfbrido sp mostrado no desenho superior a direita do 
diagrama. Note que a densidade de carga eletronica aumenta onde o orbital original tern o 
mesmo sinal algebrico e diminui onde os sinais sao opostos. A subtragao produz o orbital 
hfbrido sp mostrado no lado inferior direito, no qual os sentidos de um lobulo maior e 
menor sao inversos. 
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Figura 19.8 A formatjao de orbitais hfbridos sp. 

Nesta hibridizagao, dois orbitais nos estados fundamentais nao-equivalentes (um e um 
s e o outro um p) sao substitufdos por um par de orbitais hfbridos equivalentes. Podemos 
seguir os passos dos eletrons antes e depois, como segue: 

Atomo Be no estado fundamental: 


Atomo Be ligado: j-£ 

sp 

Onde as setas cheias representam os eletrons do atomo de boro, e as setas pontilhadas, 
os eletrons dos orbitais Is de dois atomos de hidrogenio. A sobreposi§ao dos orbitais hfbridos 
sp do Be, com orbitais Is de dois hidrogenios, e mostrada na Figura 19.9. Pode ser visto que 
os maiores lobulos dos orbitais hfbridos sao orientados em 180° de cada um dos outros. Como 
resultado, o angulo de ligagao H—Be—H e 180°. 

Como relacionar a teoria YSEPR, que prediz a linearidade do BeFh, com a explicagao 
anterior? O uso de orbitais hibridos pelo atomo de Be no BeH 2 proporciona o mecanismo 
para o estabelecimento dos pares de eletrons de Valencia, deforma a minimizar a repulsao 
entre eles. 
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ORBITAIS HIBRIDOS sp 2 

Outras combinagoes de orbitais podem produzir conjuntos de orbitais hfbridos que 
proporcionam a geometria necessaria para o mfnimo de repulsao entre pares. Considere, por 
exemplo, a molecula de BH 3 . O boro (Z = 5) usa seus orbitais 2s e dois orbitais 2 p para 
formar um conjunto de tres orbitais hfbridos equivalentes sp 1 : 


Atomo B no estado fundamental: 


Atomo B ligado: 



lira® 

sp 2 


Onde as setas cheias representam os eletrons do atomo de boro, e as setas pontilhadas 
os tres outros atomos. Cada um dos tres hfbridos sp 2 tern aproximadamente a mesma forma de 
um orbital hfbrido sp, mas os tres sao orientados a 120°, como e mostrado na Figura 19.10. 

Se cada um dos hfbridos sp 2 de um atomo de boro se sobrepoe a um orbital 1 ,v de urn 
atomo de hidrogenio, uma molecula de BH 3 (hidreto de boro ou borano) e formada: 


H 

H:B:H 



Figura 19.11 BH3: estrutura provavel. 
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Essa molecula, vista na Figura 19.11, devera ter uma estrutura trigonal plana, 
consistente com a prediqao da teoria VSEPR e com a liga§ao sp 2 . O BH 3 foi observado 
somente como um intermediario de vida curta em certas reaqoes rapidas, e usando-se tecnicas 
especiais podera prolongar o seu tempo de vida. (Normalmente tern so uma existencia 
passageira por ser menos estavel que outros compostos de boro-hidrogenio, nos quais e 
rapidamente formado. Apesar de sua raridade, nos usamos BH3 como exemplo por causa da 
analogia com BeH 2 e CH 4 .) O boro forma moleculas adicionais estaveis do tipo BX 3 , onde X 
e um atomo de halogenio: 

:X: 

:X:B :X: 


Cada um desses e conhecido por ter uma forma trigonal plana, consistente com a 
hibridizagao sp 2 dos orbitais de Valencia do boro. 

ORBITAIS HIBRIDOS sp 3 

Finalmente, retomamos ao problema da ligagao tetraedrica no metano (CH 4 ). Nesta 
molecula o atomo de carbono usa o orbital 2s e todos os tres orbitais 2p para formar um 
conjunto de quatro equivalentes orbitais hfbridos sp 3 : 




\s 

I 25 2 p 


mistura 


Atomo C ligado: J 

|liu uu| 

sp 3 


Novamente, as setas cheias representam eletrons do carbono, e as setas pontilhadas, 
eletrons dos atomos de hidrogenio. Orbitais sp 3 sao muito semelhantes aos orbitais sp e sp 2 
em sua forma, mas seus lobulos maiores estao direcionados para os vertices de um tetraedro 
regular. Esses orbitais aparecem individualmente a direita na Figura 19.12, onde sao 
mostrados circunscritos por um cubo para tomar a inter-relagao geometrica clara. 

A sobreposigao de orbitais I 5 dos quatro atomos de hidrogenio com um orbital sp 3 do 
atomo de carbono proporciona a forma tetraedrica requeri da para o mmimo de repulsao 
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A MOLECULA DE AMONIA 

Existem muitas moleculas pequenas nas quais a ligagao e melhor descrita em termos 
de orbitais hfbridos sp 3 , incluindo algumas que nao sao de forma tetraedrica. Na amonia: 

H 

H:N:H 

A mistura de orbitais 2s e tres orbitais 2p de um atomo de nitrogenio (Z =7) para 
formar hfbridos sp 3 ocorre essencialmente como no caso de C no CH 4 : 



Figura 19.13 A molecula de NH 3 . Em (a) a orientagao e semelhante a do CH 4 na Figura 19.6; 
em (b) os tres atomos H formam a base de uma piramide trigonal. 


Atomo N no estado fundamental: 


Atomo N ligado: 


li li 1 

li 2s K 


V 1 


Nesse caso, entretanto, como o atomo de nitrogenio tern um eletron a mais que o 
atomo de C, somente tres dos orbitais hfbridos sp 3 sao accessfveis para formar ligagoes com 
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os atomos H. O quarto contem um par isolado, como mostrado na estrutura de Lewis. 
Conseqlientemente, o NH 3 tem uma forma geometrica semelhante a do CH 4 , exceto pela 
perda de um atomo de H. Em outras palavras, e uma piramide trigonal, cuja base e definida 
pelos tres atomos de H, que estao de acordo com a teoria VSEPR e tambem com a observagao 
experimental A relagao geometrica entre as estruturas NH 3 e CH 4 e mostrada na Figura 19.13. 

Na amonia, os angulos das ligagoes H—N—H sao de 107,3°, um pouco menores que 
o angulo tetraedrico de 109,5°. Isto e um resultado da repulsao entre o par eletronico isolado e 
os tres pares compartilhados. Como vimos (Se<jao 8.6), a nuvem eletronica do par isolado e 
mais difusa, expandida lateralmente em espago maior do que o par compartilhado, implicando 
repulsoes par isolado - par compartilhado maiores que as repulsoes par compartilhado - par 
compartilhado, para qualquer angulo. A repulsao entre o par de eletrons isolado e tres pares de 
ligagoes no NH 3 empurram os pares de ligagao lentamente, e os atomos H ajustam suas 
posi?oes para uma melhor sobreposigao. (Yer Figura 19.14.) 



Figura 19.14 Repulsao par isolado - par compartilhado no NH 3 . 


A MOLECULA DE AGUA 

A ligagao na agua: 


H:Cb 

H 


Tambem usa orbitais hfbridos sp . Os quatro orbitais da camada de Valencia do atomo 
de oxigenio hibridizam: 


Atomo O no estado fundamental: 


MSI 


Atomo O ligado: 


Sira 
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E os quatro orbitais hfbridos resultantes sp 3 sao ocupados por dois pares de eletrons 
isolados e dois pares compartilhados. A estrutura da molecula da agua e conseqlientemente 
curva, ou angular. (VerFigura 19.15.) 

Em H 2 0, ha um fechamento ainda maior do angulo tetraedrico, 109,5°, que o de NH 3 , 
por causa da existencia de dois pares isolados; o angulo medido em H 2 0 e somente 104,5°. 

OUTROS CON JUNTOS DE ORBITAIS HIBRIDOS 

Existem outras possibilidades de mistura de orbitais atomicos puros (nao-hibridizados) 
para formar conjuntos de orbitais hfbridos. O mais importante desses e a hibridizagao de um 
orbital s, tres orbitais p e dois orbitais d para formar seis equivalentes orbitais hfbridos. Se os 
orbitais d pertencem a camada n- 1 do atomo, os hfbridos sao chamados d 2 sp 3 . Se eles sao da 
mesma camada de Valencia (ri), os hfbridos sao chamados orbitais sp 3 d 2 . Em ambos os casos, 
esses orbitais tern os lobulos principais dirigidos para os vertices de um octaedro regular.,\xm 
solido com oito lados que tern faces triangulares equilaterais identicas. E evidente que com tal 
hibridizagao a camada de Valencia do atomo central nao contem somente um octeto, mas foi 
expandida a 12 eletrons, dois em cada um dos seis orbitais hfbridos. Orbitais octaedricos 
hfbridos sao usados para descrever estruturas e liga§oes em muitos compostos de metais de 
transi§ao, bem como de outros compostos. 



Figura 19.15 A molecula de agua. 
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A RELAfAO ENTRE AS TEORIAS VSEPR E ORBITAL HIBRIDO 

A teoria VSEPR e a teoria do orbital hfbrido complementam uma a outra. A primeira 
permite-nos predizer a forma de uma molecula ou ion poliatomico pequeno e a segunda 
mostra-nos quais orbitais hfbridos sao usados pelo atomo central em agregado para produzir a 
forma prevista. 

A Tabela 19.1 contem um resumo dos mais importantes grupos de orbitais hfbridos, 
suas geometrias e alguns exemplos. 


Tabela 19.1 Alguns conjuntos importantes de orbitais hfbridos. 




PC1 5 

MoC1 5 

TaCl 5 



*Nesses desenhos somente os ldbulos maiores s5o mostrados, os quais foram apropriadamenie arranjados de 
maneira a enfatizar as suas caracteristicas direcionais. 
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19.3 TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR 
ORBITAIS NAS MOLECULAS 

A teoria dos orbitais moleculares (MO - molecula orbital) constitui uma alternativa 
para se ter uma visao da ligagao. De acordo com este enfoque, todos os eletrons de Valencia 
tern uma influencia na estabilidade da molecula. (Eletrons das camadas inferiores tambem 
podem contribuir para a ligagao, mas para muitas moleculas simples o efeito e demasiado 
pequeno.) Alem disso; a teoria MO considera que os orbitais atomicos, AOs, da camada de 
Valencia, deixam de existir quando a molecula se forma, sendo substitufdos por um novo 
conjunto de nrveis energeticos que correspondem a novas distribuigoes da nuvem eletronica 
(densidade de probabilidade). Esses novos nrveis energeticos constituem uma propriedade da 
molecula como um todo e sao chamados, conseqlientemente, orbitais moleculares. 

O calculo das propriedades dos orbitais moleculares e feito comumente assumindo que 
os AOs se combinam para formar MOs. As fungoes de onda dos orbitais atomicos sao 
combinados matematicamente para produzir as fungoes de onda dos MOs resultantes. O 
processo e remanescente da mistura de orbitais atomicos puros para formar orbitais hfbridos, 
exceto que, na formagao de orbitais MO, orbitais atomicos de mais de um atomo sao 
combinados ou misturados. No entanto, como no caso da hibridizagao, o numero de orbitais 
novos formados e igual ao numero de orbitais atomicos originarios da combinagao. 

Da mesma maneira que nos orbitais atomicos, estamos interessados em dois aspectos 
moleculares: (1) as formas de suas distribuigoes espaciais da densidade de probabilidade e (2) 
suas energias relativas. Inicialmente consideraremos as suas formas. 

DISTRIBUIGOES ESPACIAIS DOS ORBITAIS MOLECULARES 

Iniciaremos observando os MOs que sao formados quando dois atomos identicos se 
ligam numa molecula diatomica. Usando um enfoque simples, consideremos que um AO de 
um atomo se combina com um AO de um segundo atomo para formar dois MOs. Para que 
esse processo seja efetivo, duas condigoes devem ser introduzidas: (O os AOs devem ter 
energias comparaveis e (2) eles devem se sobrepor de maneira significativa. Os calculos da 
mecanica quantica para a combinagao dos AOs originais consistem em: (1) uma adigao e (2) 
uma subtragao das fungoes de onda do AO. (Quando os dois atomos sao diferentes, e inclufdo 
um fator que leva em conta o fato de que os dois AOs nao contribuem igualmente para a 
formagao dos MO) Os resultados, entao, sao duas novas fungoes de onda MO, uma de adigao 
e outra de subtragao. Como sempre, o quadrado da fungao de onda para um eletron nos da 
informagoes acerca da probabilidade de encontrar este eletron em varias regioes do espago. 
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Quando isto e feito para um MO, resultam informagoes sobre a densidade de probabilidade 
para um eletron ocupando aquele MO e, a partir dessas informagoes, as superficies limites 
correspondentes (e tambem os nfveis energeticos) podem ser encontradas. Este metodo e 
conhecido como a combinagao linear de orbitais atomicos, ou metodo LCAO. (Foi mantida a sigla 

LCAO, do ingles "linear combination atomic orbitals".) 


Comentarios Adicionais 

Tenha em mente que as representagoes dos orbitais moleculares sao analogas as 
representagoes AO da Segao 6.4 e, como antes, podem ser interpretadas de duas maneiras 
equivalentes: elas mostram (1) a(s) regiao(oes) na(s) qual(is) o eletron passa a maior parte 
do tempo, isto e, a(s) regiao(oes) de maior probabilidade de encontrar o eletron ou, 
altemativamente, (2) a(s) regiao(oes) na(s) qual(is)a densidade da carga eletronica e alta. 


Na Figura 19.16 sao mostradas as superficies limites de dois orbitais moleculares que 
sao formados pela combinagao de dois orbitais atomicos Is. Vemos a esquerda a sobreposigao 
dos AOs Is e, a direita, os MOs resultantes. O MO formado pela subtragao de fungoes de 
onda AO e representado por g v (leia: "sigma asterisco"), enquanto o formado pela adigao e 
representado por as. O contraste entre esses dois MOs e gritante. Ha obviamente um aumento 
da densidade eletronica de carga entre os nucleos no orbital as, mas um decrescimo na mesma 
regiao no orbital c*. Por essa razao, o orbital, as e chamado orbital ligante, e o a*, de orbital 
antiligante. O primeiro tende a estabilizar a ligagao, enquanto o ultimo tende a desestabiliza- 
la. Ambos sao chamados orbitais a porque estao centrados e sao simetricos ao redor do eixo 
de ligagao. Uma secgao de cada orbital feita perpendicularmente ao eixo de ligagao apresenta 
um formato circular. 
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Figura 19.16 Combi nagao de AOs Is para formar MOs a. 


A combi nagao de dois orbitais p pode produzir resultados diferentes dependendo de 
quais orbitais p sao usados. Se o eixo xeo eixo de ligagao, entao dois orbitais 2 p x podem se 
sobrepor apropriadamente se eles se aproximarem segundo um unico eixo, como e mostrado 
na Figura 19.17. Os MOs resultantes constituem, como antes, um orbital ligante (o x ) com 
carga eletronica acumulada entre os nucleos e um MO antiligante (c s ) com decrescimo de 
carga entre os nucleos. Esses orbitais sao tambem classificados como a, porque sao simetricos 
ao redor do eixo de ligagao. Eles sao designados a x e c s * para indicar que derivaram de 
orbitais atomicos p x . 

Quando orbitais 2p y e 2 p z se sobrepoem para formar MOs, eles o fazem lado a lado, 
como e apresentado na Figura 19.18. Em cada caso, o resultado e um orbital antiligante com 
quatro lobulos e um orbital ligante com dois lobulos. Esses orbitais nao sao simetricos em 
relagao ao eixo de ligagao; em vez disso, existem duas regioes, em lados opostos ao eixo da 
ligagao, nas quais a densidade da nuvem de carga e alta. Isto e caracterfstico de um orbital k. 

Observe que, como antes, o orbital ligante permite uma alta concentragao da carga 
eletronica na regiao entre os nucleos, enquanto o orbital antiligante mostra uma diminuigao da 
densidade de carga nessa regiao. (Na realidade, cada orbital antiligante tern um piano nodal 
entre os dois nucleos.) 


349 



N6 



O r (Ligante) 


Figura 19.17 Combinagao de AOs 2 p x para formar MOs c. 


ENERGIAS DOS ORBITAIS MOLECULARES 

Quando dois orbitais atomicos se combinam para formar dois orbitais moleculares, a 
energia do MO ligante e sempre menor do que a dos AOs, enquanto a energia do MO 
antiligante e maior. Na Figura 19.19 aparece a relagao de energias entre os AOs l.v e os 
resultantes MOs a s se a/; para o caso de uma molecula diatomica homonuclear, na qual os 
dois atomos sao iguais. A esquerda e a direita estao os nfveis de energia 1 s de dois atomos do 
elemento A (identificados com A e A'). No centro encontram-se os nfveis de energia c x e a s ; 
da molecula A—A'. As linhas tracejadas diagonals mostram que os MOs se formaram dos 
AOs indicados. A Figura 19.19 podera ser usada para mostrar a formagao dos MOs de um par 
de qualquer orbital s (2s, 3s, 4s etc.). Em cada caso, um orbital antiligante (de energia mais 
alta) e um orbital ligante (de energia mais baixa) sao formados. 

Consideremos a seguir a formagao dos orbitais moleculares de um par de orbitais 2 p x 
cujos lobulos estao dirigidos para o eixo de ligagao. (Yer Figura 19.20.) Novamente, temos a 
formagao de um par de MOs, um ligante (a x ) e um antiligante (a x ). 
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Em seguida observe os AOs 2 p e 2p z , que se sobrepoem lado a lado. Os MOs 
formados a partir deles sao mostrados na Figura 19.21. A sobreposigao p y — p y e exatamente 
igual a sobreposigao p z — p, (exceto pela orientagao) e assim os MOs formam dois conjuntos 
de orbitais de mesma energia: os orbitais n y e n z (ligantes) e os orbitais n y e n z (antiligantes). 



Figura 19.19 Energias relativas dos orbitais a, em moleculas diatomicas homonucleares. 
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Figura 19.20 As energias relativas dos orbitais o x em moleculas diatomicas homonucleares. 
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O PREENCHIMENTO DOS ORBITAIS MOLECULARES 

Na Segao 6.1 descrevemos o procedimento Aufbau, pelo qual os eletrons sao 
adicionados um a um ao diagrama de energia dos AOs com o objetivo de construir a 
configura§ao eletronica dos atomos. Usaremos agora uma tecnica semelhante para preencher 
os mveis energeticos do diagrama de MO; desejamos construir a configuragao eletronica de 
moleculas diatomicas homonucleares no estado fundamental. Como antes, adicionaremos 
eletrons a partir da base do diagrama para cima, para os orbitais de maior energia. 
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Figura 19.21 As energias relativas dos orbitais % e n z em moleculas diatomicas 
homonucleares. 


H 2 e He 2 . O preenchimento do diagrama MO para as primeiras duas moleculas e 
mostrado na Figura 19.19. 

H 2 . A molecula mais simples e a de hidrogenio. A Figura 19.22 mostra, a esquerda e a 
direita, eletrons colocados em dois atomos de H nao-ligados e, no meio do diagrama, a 
molecula de H 2 no estado fundamental. Os dois eletrons Is vao constituir um par (spins 
opostos) no orbital o, (ligante) da molecula. Este par constitui uma ligagao simples. A 
configuragao eletronica da molecula de hidrogenio pode ser escrita como: 


H 2 : (a,) 2 


353 







He 2 . Consideremos, a seguir, a molecula que poderia ser formada por dois atomos de 
helio, cada um dos quais e capaz de fomecer dois eletrons para a molecula. O total e de quatro 
eletrons, dois a mais que no H 2 , de maneira que a distribuigao no MO sera a da Figura 19.23. 
A configuragao eletronica no estado fundamental na molecula de He 2 devera ser: 


He 2 : (cf(c,y 


Dizemos "devera ser" devido ao fato de que o o v (antiligante) esta agora preenchido e 
seu efeito desestabilizador cancela o efeito estabilizador do orbital 0 5 . O resultado e que nao 
ha uma forga de atragao entre os atomos de helio devido ao numero igual de eletrons ligantes 
e antiligantes e, assim, He 2 nao existe. 

Na teoria dos orbitais moleculares a ordem de ligagao e definida como: 

eletrons ligantes - eletrons antiligantes 
Ordem de ligagao = ---— 

Assim, a ordem de ligagao na molecula de H 2 e: 

2-0 

Ordem de ligagao = —-— = 1 


Enquanto na molecula hipotetica de He 2 e: 


Ordem de liga9ao = 


2-2 

2 


= 0 



Figura 19.22 Preenchimento do diagrama MO para H 2 . 
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Exemplo 19.1 Faga uma previsao sobre a estabilidade da molecula-fon de hidrogenio, 


H 2 + . 

Solugao: O ion H 2 + deve preencher um orbital como o H 2 (Figura 19,22), mas com um 
eletron a menos no orbital a v , portanto sua configuragao eletronica e: 

H 2 : (o,)' 


A ordem de ligagao no H 2 + e: 



Isto significa que a ligaqao e maior que zero, indicando que a partfcula H 2 + deve existir, seus 
atomos ficam presos por "meia ligagao". 


Nota: O ion H 2 + existe de fato: sua energia de dissociaqao e 255 kJ mol ', uma energia 
de ligagao relativamente alta. (por comparagao, entretanto, a energia de dissocia$ao do H 2 e 
432 kJ mol" 1 ). 


Problema Paralelo Fa§a uma previsao da possfvel existencia do ion H. Resposta: 
Este ion existe. 


Li 2 e Be 2 . Desde que o preenchimento de dois MOs a formados de orbitais b’ esta 
completo, passa-se para os dois MOs a formados a partir dos orbitais 2s. Estes MOs sao 
similares aqueles que ja foram preenchidos. 



Figura 19.23 Diagrama de populagao do MO para a molecula hipotetica He 2 . 


355 




Li 2 . Essa molecula possui um total de seis eletrons, mas quatro deles estao na camada 
K (interna) dos atomos de Li. Os eletrons de Valencia dos dois atomos de Li sao usados para 
preencher um novo MO a s , como mostrado na Ligura 19.24. Os orbitais atomicos Is estao 
praticamente nao perturbados e nao sao mostrados no diagrama. A configuragao e muito 
semelhante a do H 2 , e a ordem de ligagao, que somente pode ser determinada com os eletrons 
de Valencia, e igual a 1/2(2 - 0) ou 1. Representando cada um dos orbitais Is preenchidos por 
K (para a camada K), a configuragao eletronica de Li 2 pode ser escrita como: 


Li 2 : KK (Os) 2 


Com uma ordem de liga§ao igual ale possrvel prever a existencia da molecula Li 2 . 
Moleculas de lftio nao existem no estado lrquido ou solido, mas sem duvida as moleculas 
diatomicas sao encontradas no lftio gasoso. A energia de ligagao do Li 2 e 105 kJ mol -1 . Ela e 
menor do que a do H 2 (432 kJ mol ') porque ha uma blindagem do nucleo pela camada K 
completa de cada atomo. 

Be 2 . Indo para a molecula hipotetica Be 2 , encontraremos uma situagao semelhante a do 
He 2 . O numero atomico do berilio e 4 e o "setimo" e o "oitavo" eletrons na molecula irao para 
o orbital g v ; (veja Ligura 19.24). A desestabiliza§ao efetuada pelo a; preenchido, cancela o 
efeito de estabilizagao do orbital a s , a ordem da ligagao e zero e, portanto, a molecula de Be 2 
nao deve ser estavel. Realmente, Be 2 estavel no estado fundamental nao existe. Se existir, a 
configuragao eletronica no estado fundamental seria: 

Be 2 : KK (a,) 2 (a/) 2 



Figura 19.24 Diagrama de populagao da camada de Valencia do MO para Li 2 . 
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B2 ate Ne2. A seguir consideraremos a sequencia B 2 , C 2 , N 2 , O 2 , F 2 e Ne 2 , 
percorrendo, assim, as demais moleculas diatomicas homonucleares do segundo periodo. Os 
MOs a serem preenchidos sao os orbitais ligantes e antiligantes a e n sao representados nas 
Figuras 19.20 e 19.21. Entretanto, quando tentamos combinar esses dois diagramas em um, 
encontramos uma pequena dificuldade. A energia relativa dos orbitais n y e n z (Figura 19.21) e 
menor do que a do orbital as (Figura 19.20) do B 2 ao N 2 , mas maior para o resto da sequencia, 
0 2 ate Ne 2 . Assim, as energias dos MOs para B 2 , C 2 e N 2 sao mostradas na Figura 19.25a e 
para 0 2 , F 2 e Ne 2 na Figura 19.25A A diferenga principal nas Figuras 19.25a e b 6 a energia 
relativa de as comparada com as energias dos orbitais n y e n z . (a mudan^a na sequencia das energias mo 
entre N 2 e 0 2 ocorre porque n x e n x , neste caso, algum carater s, fato que ignoramos quando decidimos usar a simplificagao, 
combinagao de AOs para formar dois MOs. ["Um AO mais um AO fomece dois MOs], O carater ,s nesses orbitais decresce a 
medida que a carga cresce no' periodo. Por causa disso a energia de a, fica abaixo da energia 7t v e 7i- no 0 2 .) 

B 2 . A Figura 19.26 mostra o preenchimento dos MOs para B 2 , C 2 e N 2 . Na primeira 
molecula, B 2 , ha somente um eletron em cada orbital n y e n z . Como sao orbitais ligantes, e 
como em todos os nfveis de energia mais baixos os eletrons antiligantes compensam 
exatamente os eletrons ligantes, a ordem de ligagao e 1. (Podemos chamar a ligagao de 
ligagao simples, mas talvez ela seja melhor descrita como duas meias ligagoes.) Note que os 
orbitais % e n z tern igual energia, e assim, os dois eletrons nao se emparelham no mesmo 
orbital. Por ocuparem diferentes orbitais, os eletrons podem ocupar regioes diferentes do 
espago, evitando um ao outro e reduzindo a repulsao inter-eletronica. A configuratjao 
eletronica no B 2 e escrita como: 


B 2 : KK (o s ) 2 (o/) 2 ( % ) 1 (^) 1 


A base experimental para essa configuragao provem das medidas magneticas: B 2 e 
paramagnetico (ver Se?ao 6.1), e as medidas indicam que dois eletrons desemparelhados estao 
presentes na molecula. 

Como o Li 2 , o B 2 nao e uma molecula que voce possa encontrar em um frasco, nas 
prateleiras do almoxarifado. O boro elementar e encontrado como um solido, no qual o 
arranjo dos atomos de B e complexo. A temperaturas muito altas, entretanto, as moleculas de 
B 2 podem ser detectadas no estado gasoso. 
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Ci. Adicionando mais dois eletrons (um para cada atomo), obteremos a configuragao 
para o C 2 vista na Figura 19.26. Esses eletrons sao adicionados aos orbitais % e n z , 
preenchendo-os. Todos os eletrons estao agora emparelhados e, assim, C 2 nao e 
paramagnetico. A ordem da liga§ao no C 2 e 2, porque ha quatro eletrons ligantes a mais na 
molecula. A configuratjao eletronica no C 2 e: 

C 2 : KK wWWij’ 


Como a ordem de ligagao e diferente de zero, o C 2 deve existir e na verdade foi 
detectado a altas temperaturas. (A temperatura ambiente, o carbono existe principalmente em 
duas formas solidas, grafite e diamante, cada um em retfculo covalente, ampliado.) 

N 2 . O ultimo preenchimento do diagrama de MO na Figura 19.26 e o da molecula de 
nitrogenio, N 2 . Ela tern um conjunto de seis eletrons de ligagao, que corresponde a uma ordem 
de ligagao igual a 3. Estes eletrons ocupam os orbitais n y , n z e a x , dando ao N 2 a 
configuragao: 

N 2 : KK (o,) 2 (o;) 2 (%) 2 WW 
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Figura 19.25 Energias MO da camada de Valencia, (a) B 2 , C 2 e N 2 . (b) 0 2 , F 2 e Ne 2 . 


N 2 e, sem duvida, muito estavel e comum, e nos o inalamos toda vez que respiramos. 
As medidas magneticas indicam que todos os eletrons estao emparelhados no N 2 . (Nao e 
paramagnetico.) 

O modelo MO da molecula N 2 esta muito bem correlacionado com aquele apresentado 
pela VB. Os seis eletrons dos orbitais n y , n z e a x correspondem aos seis eletrons da estrutura 
de Lewis: 





Comentarios Adicionais 

E um pouco arriscado tentar correlacionar o modelo MO com a estrutura de Lewis. 
Isto vai bem com o N 2 , mas nao com todas as moleculas. Mesmo no N 2 podemos tirar 
conclusoes erradas, se os seis pontos do meio da estrutura de Lewis representam a tripla 
ligagao; entao o par isolado do atomo N deve ser um ligante, enquanto o outro seria um 
antiligante. Isso tern pouco sentido. Estruturas de Lewis sao limitadas, como se pode ver. 


O 2 . A adigao de mais dois eletrons a configuragao do N 2 leva ao preenchimento dos 
nfveis do O 2 , como aparece a esquerda na Ligura 19.27. Observe que esses dois eletrons 
devem ir para orbitais antiligantes, resultando em um decrescimo na ordem de ligagao (de 3, 
no N 2 ) para 2. O valor mais baixo da ordem de ligagao e consistente com o fato de O 2 ter uma 
energia de ligagao menor e uma distancia de ligagao maior que o N 2 . A configura§ao 
eletronica do O 2 e: 

O,: KK (a s )\o s y(o x )\n,)\n t )\it;)\ii z y 
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Um dos primeiros triunfos da teoria MO foi a sua capacidade de mostrar que a 
molecula de O 2 e paramagnetica. (Sua configuragao eletronica mostra que ele tem dois pares 
de eletrons desemparelhados.) Este e o grande contraste com a teoria VB que leva a estrutura 
de Lewis: 

1 : 0 : : 0 : 1 


Sem duvida, poderemos escrever: 

: 0 : : 0 : 

Que mostra os eletrons desemparelhados, mas agora a ligagao parece ser simples. Os 
fatos experimentais indicam que esta molecula e paramagnetica e tem uma energia de ligagao 
muito alta e uma distancia de ligagao muito curta para uma ligagao simples. O modelo MO 
esta de acordo com as caracterfsticas magneticas e de ligagao observadas. 

F 2 . A adigao de mais dois eletrons nos da o diagrama que e mostrado no centra da 
Figura 19.27. Como os orbitais 7i*(antiligantes) estao ambos preenchidos, a ordem da ligagao 
no F 2 e somente 1. Isto esta de acordo com os dados experimentais determinados para a 
energia e o comprimento da ligagao, pois ambos sao aqueles esperados para uma ligagao 
simples. Alem disso, F 2 mostra ser nao-paramagnetico, o que e consistente com a ausencia de 
eletrons desemparelhados. A configuragao do F 2 e: 

F,: KK (ojiOWWWOW 


Ne 2 . A adigao de mais dois eletrons preenche o orbital a x , reduzindo a ordem de 
ligagao para zero. O estado fundamental para Ne 2 nunca foi observado. Se existisse, sua 
configuragao eletronica seria: 


A Tabela 19.2 sumariza a configuragao eletronica e apresenta um resumo das 
configuragoes eletronicas de todas as moleculas diatonicas homonucleares, hipoteticas e reais, 
desde H 2 ate Ne 2 . Apresenta tambem todas as ordens da ligagao energias e distancias de 
ligagoes correspondentes, 
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Figura 19.27 Diagrama de popula§ao da camada de Valencia do MO para: 02, F 2 e Ne 2 . 
Tabela 19.2 Propriedades e configuragoes eletronicas de algumas moleculas. 


Molecula 

Configuragao eletronica 

Ordern 

de 

ligagao 

Energia de 

ligagao, kj 

mot 1 

Distancia 

de ligagao, 

nm 

h 2 


1 

432 

0,074 

He 2 


0 

- 

- 

Li 2 

KK (a,) 2 

1 

105 

0,267 

Be 2 

KK(a,) 2 (a/) 2 

0 

- 

- 

b 2 

KK (o i s) 2 (a iS *) 2 (%) 1 (7i z ) 1 

1 

289 

0,159 

c 2 

KK (ad 2 (a/) 2 ( % ) 2 (7i z ) 2 

2 

628 

0,131 

n 2 

KK(c/(c/) 2 (;r/(;r z ) 2 (c*f 

3 

945 

0,110 

0 2 

KK(o,) 2 (o;) 2 (a x ) 2 ( % ) 2 (^) 2 (<) 1 (^*) 1 

2 

498 

0,121 

f 2 

KK (a 5 ) 2 (a;) 2 (a,) 2 ( % ) 2 (7r z ) 2 (7r;) 2 (7r;) 2 

1 

158 

0,142 

Ne 2 

KK(a s ) 2 (o;) 2 (o,) 2 (^) 2 (^) 2 ( % *) 2 (7r z *) 2 (a/) 2 

! 0 

— 

— 




MOLECULAS DIATOMICAS HETERONUCLEARES 

Moleculas diatomicas contendo atomos diferentes sao chamadas heteronucleares. As 
diferengas de eletronegatividade nessas moleculas fazem com que as distancias e energias 
MO sejam diferentes das homonucleares diatomicas. Em muitos casos, entretanto, uma 
molecula diatomica heteronuclear tern a mesma configuragao eletronica da molecula 
diatomica homonuclear, que possui o mesmo numero de eletrons com a qual e isoeletronica. 
Assim, a configuragao eletronica do CO e a mesma do N 2 . 

RESUMO 

Neste capftulo, nos reexaminamos a natureza da ligagao covalente. De acordo com a 
teoria da Valencia (VB), a ligagao covalente consiste em um par de eletrons compartilhados 
entre dois atomos ligados. Isto significa que dois orbitais (um de cada atomo) devem se 
sobrepor de tal maneira que o par eletronico ocupe simultaneamente ambos os orbitais. Isto 
concentra a carga eletronica na regiao entre os nucleos e entao liga os atomos proximos. 
Tambem admite-se que a distribuigao de carga-nuvem dilata-se para um volume maior em 
atomos pre-ligados, o que diminui a energia, e consequentemente aumenta a estabilidade da 
molecula. 

A ligagao sigma (a) e aquela com simetria axial, na qual a distribuigao da carga do par 
eletronico e centrada e simetrica ao eixo de ligagao. Esta ligagao e formada como resultante 
da sobreposigao s — s, s—p, ou da sobreposigao p—p pelos lobulos do mesmo eixo. 

A ligagao n (pi) e caracterizada por duas regioes de alta densidade em lados opostos 
do eixo de ligagao. A ligagao n 6 comumente formada como resultado da sobreposigao de 
orbitais p lado a lado. 

Ligagdes simples, duplas ou triplas sao, respectivamente, um, dois ou tres pares de 
eletrons ligados e compartilhados entre dois atomos. Uma ligagao simples e uma a; a dupla e 
uma a mais uma ic; e a ligagao tripla e uma a mais duas n, que sao orientadas com angulos 
retos uma a outra. 

Em muitas moleculas a ligagao e melhor descrita em termos de orbitais hibridos, que 
resultam da mistura (combinagao, hibridizagao) de orbitais atomicos puros (s, p, d etc.). No 
processo de mistura, o numero de orbitais hibridizados e igual ao numero de orbitais puros 
combinados. Alem disso, as relagoes geometricas entre os orbitais em um conjunto hfbrido 
dependem do carater do conjunto; por exemplo, os lobulos maiores de um conjunto de dois 
hibridos sp apontam para diregoes opostas (a 1800), tres hibridos sp 2 em conjunto tern seus 
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lobulos maiores a 1200, num piano, e os quatro orbitais sp 3 mostram geometria tetraedrica 
(tendo seus lobulos a 109,5° uns dos outros). 

Na teoria dos orbitais moleculares (MO) os orbitais atomicos se combinam para 
formar um novo nfvel de energia (MOs) para a molecula como um todo. Como no caso de 
orbitais hfbridos, o numero de MOs formados e igual ao numero de orbitais atomicos (AOs) 
que se' combinaram. Os eletrons ocupam os MOs da molecula da mesma maneira que ocupam 
os AOs: um maximo de dois (com spins opostos) em um orbital. Para as moleculas diatomicas 
homonucleares e moleculas compactas, configuragoes eletronicas de MOs podem ser 
construfdas como as configuragoes de AOs. Alguns MOs sao orbitais ligantes; quando 
ocupados pelos eletrons, contribuem para a estabilidade da molecula. Outros sao orbitais 
antiligantes; quando ocupados, contribuem para a instabilidade da molecula. 

PROBLEMAS 

Da Teoria VB e a Sobreposigao de Orbitais 

19.1 As ligagoes covalentes sao ditas direcionais, enquanto as ligagoes ionicas nao o 
sao. Explique. 

19.2 Descreva as diferengas essenciais entre ligagoes a e n. 

19.3 Faga um diagrama de contomo mostrando (a) uma ligagao a e (b) uma ligagao n, 
como deveriam aparecer se voce olhasse por baixo do eixo de ligagao. 

19.4 Classifique o tipo de ligagao que pode ser formado como resultado de cada uma 
das seguintes sobreposigoes de orbitais atomicos: (a) s + s (b) s + p (c) p + p (lado a lado); (d) 
p + p (segundo o mesmo eixo). 

Orbitais Hibridos 

19.5 Que conjunto de orbitais hfbridos tern uma orientagao geometrica que e: (a) 
trigonal plana? (b) octaedrica? (c) tetraedrica? (d) linear? 

19.6 Qual e a porcentagem de carater s de cada orbital nos conjuntos do Problema 

19.5? 
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19.7 Em certas condigoes, a molecula metileno, CH 2 pode ser detectada. Descreva a 
ligagao nesta molecula de vida curta. Por que o metano, CH 4 , e muito mais estavel? 

19.8 O fosforo forma dois fluoretos estaveis, PF 3 e PF 5 . (a) Faga a estrutura de Fewis 
para cada um deles, (b) Feve em conta o fato de que os compostos de nitrogenio analogos a 
NF 3 existem, mas o composto NF 5 nao. 

Orbitais Moleculares 

19.9 Em termos de distribuigao de nuvem de carga, explique por que eletrons 
antiligantes reduzem a distancia de liga§ao, enquanto eletrons ligantes a aumentam. 

19.10 Desenhe o diagrama de popula§ao do MO para as seguintes moleculas: Si 2 , P 2 , 
Se 2 . 


19.11 Compare as energias de ligagao em: (a) 0 2 , 0 2 ,0 2 + ; (b) N 2 , N 2 , N 2 + . 

19.12 Determine a ordem de ligagao e as propriedades magneticas dos seguintes ions: 
CN, C1F, BN, PCI. 

19.13 Arranje as especies seguintes em ordem crescente da distancia de ligagao: O 2 , 
0 2 ~, 0 2 + e 0 2 2- 

19.14 Assumindo que o eixo de ligagao e o eixo x, fa§a um esbogo dos diagramas de 
contorno de MOs ligantes e antiligantes formados pela sobreposigao de cada um dos pares 
seguintes de orbitais atomicos: 

(a) Is + Is 

(b) Is + 2 p 

(c) 2 s + 2 s 

(d) 2p x + 2p x 

(e) 2 Py + 2 p y . 

19.15 Para cada um dos MOs formados no Problema 19.14, determine o numero nodal 
presente na distribuigao da densidade de probabilidade resultante. Qual a forma ou contorno 
que cada no possui? 
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19.16 Considere o fato de que a forma da distribuigao da densidade de probabilidade 
de eletron total em uma molecula de N 2 tem simetria axial. 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

19.17 Uma ligagao pode ser formada da sobreposigao das "laterals" de um orbital p de 
um atomo com um s de outro? Explique. 

19.18 Um orbital a (ligante) tem um lobulo maior; um orbital n (ligante) tem dois. 
Com que voce supoe que um orbital 8 (delta) se parega? Que sobreposigao de orbitais 
atomicos podem produzir um MO 8? 

19.19 O ion mercuroso e uma molecula rara diatomica homonuclear, Hg 2 2+ . Comente a 
ligagao neste ion. 

19.20 Qual e a melhor medida da forga de uma ligagao: energia ou comprimento da 
ligagao? Uma ligagao curta implica uma grande energia de ligagao? Explique. 

19.21 O angulo de ligagao no sulfeto de hidrogenio, H 2 S, e 92°, indicando que o 
enxofre usa essencialmente orbitais p nao hibridizados para a ligatjao nesta molecula. 
Compare com a ligagao de H 2 0 e comente a diferenga (angulo de liga§ao 105°),no qual o 
atomo de oxigenio usa orbitais sp 3 para a ligagao. 

19.22 O angulo de ligagao no etano, C 2 H 6 , e 109,5°; no etileno, C 2 H 4 , 120°; e no 
acetileno, C 2 H 2 , 180°. Identifique todas as ligagoes o e n tem cada uma destas moleculas. 
(Observagao: considere que os AOs do carbono se hibridizam antes da forma§ao da ligagao.) 

19.23 Determine a ordem de ligagao e as propriedades magneticas dos seguintes ions: 
NO + , NO - , Cl 2 + , CS + . 

19.24 Discuta a possibilidade da existencia de: 

(a) He 2 no estado fundamental 

(b) He 2 + no estado fundamental 

(c) He 2 em estado excitado. 
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19.25 Prediga a ordem de liga§ao das seguintes especies: NF, CN , BF, PF, NeO + . 


19.26 Qual das seguintes moleculas deve ter a primeira energia de ionizagao mais 
baixa: N 2 NO ou O 2 ? Justifique sua resposta. 

19.27 A energia do estado excitado mais baixo do C 2 esta ligeiramente acima da 
energia do estado fundamental. O estado excitado e paramagnetico, enquanto o fundamental 
nao e. Por que? 

19.28 Assumindo que o eixo de ligagao e o eixo x, esboce o diagrama para MOs 
ligante e antiligante formados como um resultado da sobreposi§ao de cada um dos seguintes 
pares de orbitais: 

(a) sp + s 

(b) sp 1 + s 

(c) sp 3 + s 

(d) sp 3+ + p. 

19.29 Determine o numero nodal em cada um dos MOs no Problema 19.28. Esboce a 
forma aproximada de cada um. 

19.30 Discuta a liga$ao e a geometria na molecula de hexafluoreto de enxoffe, SF 6 . 
Inicie representando sua estrutura de Lewis. Entao, aplique a teoria VSEPR para predizer a 
forma geometrica. A seguir, determine quais orbitais do atomo de enxoffe espera-se usar para 
formar hfbridos e para acomodar pares ligantes e isolados. Como cada um desses orbitais 
hfbridos sao chamados? Qual e a geometria do conjunto hfbrido completo? 

19.31 Repita o Problema 19.30 com a molecula de tetrafluoreto de enxofre, SF 4 . 

19.32 Repita o Problema 19.30 com a molecula de tricloreto de fosforo, PCI 3 . 

19.33 Repita o Problema 19.30 com a molecula de pentacloreto de fosforo, PCI 5 . 
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Capitulo 20 

OS NAO-METAIS 
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20.8 CARBONO 
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20.9 GASES NOBRES 
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Com este capftulo iniciamos um breve exame da qufmica descritiva, o estudo das 
propriedades e reagoes dos elementos e seus compostos. Um dos objetivos da qufmica, bem 
como das outras ciencias, e ser habil em fazer predigoes acerca das propriedades e 
comportamento baseada em fundamentos puramente teoricos. Se isso fosse possfvel, capftulos 
como este nao seriam necessarios. Isso certamente seria conveniente se pudessemos predizer 
todo comportamento qufmico dos conceitos teoricos e princfpios basicos. Entao, nos nunca 
precisarfamos saber os "fatos" da qufmica porque poderfamos sempre antecipa-los. Por 
exemplo, nunca precisarfamos memorizar que acido nftrico concentrado dissolve prata, mas 
nao ouro, porque este fato seria previsto por conhecimentos puramente teoricos. Embora 
tenhamos progredido rapidamente quanto a predizer muitos aspectos do comportamento 
qufmico, ha pouca chance de que a teoria fa§a experimentos completamente obsoletos. 

20.1 NOMENCLATURA1NORGANICA 

Voce ja percebeu como e importante usar o nome e a formula correta para uma 
substantia. Muitas das regras de nomenclatura para compostos inorganicos ja foram 
introduzidas em algumas se?oes como Notas de Nomenclatura nos' capftulos anteriores. A 
maioria destas regras estao de acordo com as recomenda§oes da Uniao Intemacional da 
Qufmica Pura e Aplicada, IUPAC, embora a pratica comum americana tenha sido enfatizada 
em alguns casos. Neste e no capftulo subseqliente, questoes especfficas com respeito a 
nomenclatura qufmica poderao surgir; voce encontrara no Apendice C um resumo das regras 
mais importantes de nomenclatura qufmica. 


Comentarios Adicionais 

O aprendizado dos nomes de alguns anions poliatomicos pode causar embara§o a 
alguns estudantes. Para os que tern esse problema, os mais importantes destes ions estao 
listados na Tabela 20.1. 
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Tabela 20.1 Formulas e nomes de alguns anions poliatomicos comuns. 


Anion 

Nome 

OFT 

Hidroxido 

CN“ 

Cianeto 

co 3 2- 

Carbonato 

hco 3 - 

Hidrogenocarbonato (bicarbonato) 

c 2 o 4 2 - 

Oxalato 

HC 204 ' 

Hidrogenooxalato (bioxalato) 

c 2 H 3 o 2 “ 

Acetato 

OCN“ 

Cianato 

SCN“ 

Tiocianato 

S0 3 “ 

Sulfito 

HS0 3 - 

Hidrogenosulfito (bissulfito) 

so 4 2_ 

Sulfato 

hso 4 _ 

Hidrogenosulfato (bissulfato) 

s 2 o 3 2 - 

Tiossulfato 

P0 4 3 “ 

Fosfato 

hpo 4 2 ~ 

Hidrogenofosfato 

h 2 po 4 2 

Dihidrogenofosfato 

NOo 

Nitrito 

N0 3 “ 

Nitrato 

Cr0 4 2- 

Cromato 

Cr 2 0 7 2 “ 

Dicromato 

MN0 4 “ 

Permanganato 

Tambem, onde X representa Cl, Br ou 

respectivamente: 

I, e hal representa -clor, -brom e -iod, 

XO 

Hipohalito 

X0 2 - 

Halito 

X0 3 - 

Halato 

X0 4 “ 

Perhalato 
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20.2 HIDROGENIO 

O hidrogenio e um elemento relativamente abundante no uni verso. Na crosta terrestre, 
que aqui significa litosfera, hidrosfera e atmosfera inclufdas, o hidrogenio e colocado em 
terceiro lugar (depois do oxigenio e do silfcio) em percentagem de atomos e o nono em 
percentagem de massa. Na Terra, todo o hidrogenio se acha combinado, a maior parte com o 
oxigenio, formando agua. A molecula de hidrogenio e tao leve que, ao ser liberada, sobe 
rapidamente aos nfveis mais altos da atmosfera e gradualmente se perde pelo espago. 

ELEMENTO HIDROGENIO 

O hidrogenio, quando nao-combinado, existe como molecula diatomica. Este e, sem 
duvida, um estado-mais estavel do que aquele dos atomos nao-combinados: 

2H(g) —► H 2 (g) AG° = - 407 kJ 

A H° para esta reagao e tambem altamente negativo: 

2H(g) —► H 2 (g) A// 0 = -432 kJ 

O que significa que a reagao somente pode ser produzida a temperaturas muito altas; o 
hidrogenio atomico pode ser produzido em altas temperaturas (2000 a 3000 K) ou por meio 
de um arco eletrico. 

O hidrogenio ocorre naturalmente como uma mistura de tres isotopos protio (' iH), 
deuterio ( 2 iH) e tritio ( 3 iH). O deuterio e tambem simbolizado por Dee ocasionalmente 
chamado de hidrogenio pesado. (O tritio, T, e denominado hidrogenio superpesado.) As 
massas e as abundancias desses isotopos sao dadas na Tabela 20.2. (O hidrogenio e o unico 
elemento cujos isotopos tern nomes e sfmbolos especiais.) O tritio e radioativo e, portanto, 
soffe decaimento nuclear, como veremos no Capftulo 24; o seu decaimento segue uma 
cinetica de primeira ordem. O decaimento do tritio envolve a emissao de uma partfcula P 
(beta), ou alta energia eletronica, fornecendo um nucleo de helio ( 3 2 He); a meia-vida (Segao 
13.2) para esse processo e de cerca de 12 anos. Acredita-se que o tritio se forma na atmosfera 
superior como resultado da atividade de partfculas cosmicas. 
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Tabela 20.2 Os isotopos do hidrogenio. 


Nome 

Simbolo 

Massa, u 

Abundancia, % atomica 

Protio 

SH ou H 

1,0078 

99,985 

Deuterio 

2 iH ou D 

2,0141 

0,015 

Trftio 

3 iH ou T 

3,0161 

1 x 10 “ 17 


Inumeros estudos foram feitos sobre as diferengas entre as propriedades do protio e do 
deuterio, tanto como substancias simples como em seus compostos. Em nenhum outro 
elemento as diferengas de percentagem de massas entre os isotopos e tao grande; 
conseqiientemente, as diferengas entre as propriedades frsicas e qurmicas sao singularmente 
grandes para os isotopos de hidrogenio. Assim, o ponto de ebuligao normal do H 2 e 20,4 K, 
do HD e 22,5 K e do D 2 e 23,6 K. Os compostos de hidrogenio mostram efeitos isotopicos 
semelhantes. O ponto de fusao normal da agua e 0,0°C, mas o de D 2 0 e 3,8°C, por exemplo. 
Os efeitos isotopicos qurmicos sao tambem pronunciados: a 25°C o pD de D 2 0 puro e 7,35, 
comparado com pH 7,00 de H 2 0 pura. Os efeitos isotopicos sao muito menores em outros 
elementos porque as diferengas de percentagem das massas sao muito menores. 

Ha alguma evidencia de que a pressoes extremamente altas o hidrogenio pode ser 
convertido a uma forma metalica com propriedades nao-usuais. Aparentemente a pressao 
causa atomos H por colapso e conseqiientemente eletrons tomam-se deslocalizados. (Talvez o 
hidrogenio seja o primeiro metal alcalino, apesar de tudo.) 

PREPARAgAO DO HIDROGENIO 

A preparagao do gas H 2 consiste, usualmente, na redugao do estado + 1. Essa redugao 
pode ser conseguida eletroliticamente ou quimicamente. O hidrogenio eletrolitico, 
comercialmente a forma mais pura, e obtido pela eletrolise da agua: 

2H 2 0(/) —► 2H 2 (g) + 0 2 (g) AG° = 474 kJ 

O hidrogenio eletrolrtico e relativamente caro por causa do custo da energia eletrica 
necessaria para obte-lo. 

A redugao quimica da agua pode ser efetuada por meio de grande numero de agentes 
redutores. Na agua pura o potencial de redugao para: 

2e~ + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 20H""(ag) 


372 



E, de fato, para o processo: 


2e ~ + 2n + (aq, 1,0 x 10' 7 mol/L) —► H 2 (g) 


Que a 1 atm de pressao e: 


d = £ 


0,0257 


[H + ]2 


= 0 - 


0,0257 1 

2 "(1,0 x 10" 7 ) 2 


- 0,41 V 


Assim, qualquer agente redutor com um potencial de oxidagao maior que + 0,41 V 
podera reduzir a agua a pH = 7,0. Teoricamente, entao, metais como alummio, zinco e cromio 
deverao reduzir a agua para hidrogenio: 


A1( 5 ) —► 

A1 + \aq) + 3e- 

|° = +1,67 V 

Zn(s) —► 

Zn 2+ (aq) + 2e~ 

t,° = +0,76 V 

Cr(s) —► 

Cr 3+ (aq)+ 3e ~ 

t,° = +0,74 V 


Porque seus potenciais de oxidagao, quando adicionados a - 0,41, produzem um total 
positivo. Na pratica, entretanto, nenhum dos metais citados e muito efetivo para produzir 
hidrogenio da agua, pelo menos nao a pH =7,0; em cada caso a velocidade e extremamente 
baixa, mesmo que a reagao seja termodinamicamente espontanea. 


Comentarios Adicionais 

Este e um exemplo do que talvez seja principal limitagao na utilidade da 
termodinamica no "mundo real". Uma reagao termodinamica espontanea nao e 
necessariamente rapida. 


Alguns metais, tais como sodio e calcio, produzem hidrogenio da agua, rapida e 
espontaneamente: 


Na + (ag) + e 
Ca 2+ (aq)+ 2e~ 


= +2,71 V 
= +2,87V 
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Na(s) 

Ca(s) 





A reaqao do sodio (e dos outros metais alcalinos, exceto o lftio) e rapida e geralmente 
espetacular: 

2Na(s) + 2H 2 0 —► H 2 (g) + 2Na + (a^) + 20H ~(aq) 

Quando um pequeno peda§o de sodio e colocado na agua, ele flutua (densidade = 0,97 
g cm' 3 ) e o calor da rea$ao provoca sua fusao (7) us = 98°C), de maneira que um pequeno 
globulo esferico de sodio pode ser visto deslizar e crepitar na superficie da agua, 
impulsionado pelo hidrogenio envolvido, o qual, muitas vezes, se queima com um estouro. (O 
uso de grandes massas de sodio pode resultar em perigosa explosao.) Se o pH da agua e 
diminufdo abaixo de 7,0 por adi§ao de um acido, a velocidade de redugao por um metal 
aumenta. Zinco, por exemplo, embora de baixa velocidade para reagir com agua pura (veja 
anteriormente), reage rapidamente com uma soluqao de acido clorfdrico e acido sulfurico 1 
mol/L: 


Zn(s) + 2H + (aq) ~► Zn 2+ (a^)+ H 2 (g) 

De maneira interessante, alguns metais, como zinco ou alummio, produzem 
hidrogenio de solugoes basicas como: 

Zn(s) + 20W(aq) + 2H 2 0 —► H 2 (g) + Zn(OH) 4 2 “(^l 
2Al(s) + 20H ~(aq) + 6H 2 0 —► 3H 2 (g) + 2A1(0H) 4 A^) 

Essas reagoes ocorrem porque ambos os metais zinco e alummio formam hidroxidos 
que sao anfoteros, o que significa que formam hidroxianions em solugao basica. (Yer Segao 
16.3.) A formagao desses hidroxianions prove um mecanismo para estabilizagao do zinco e 
alummio oxidados na soluqao. 

Vapor de agua pode ser reduzido a hidrogenio em altas temperaturas pelo carbono ou 
hidrocarbonetos de baixa massa molecular, como o metano, CH 4 . Com carbono a reaqao e: 

C(s) + H 2 0(g) —► H 2 (g) + CO(g) 

A mistura H 2 —CO e util como combustfvel industrial e e conhecida como gas d'agua 
(ver Segao 3.5). (Ambos CO e H 2 sao combustfveis.) O CO pode ser removido da mistura (ele 
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tem um calor de combustao mais baixo que H 2 ), oxidando cataliticamente CO a CO 2 (usando 
mais vapor): 


CO(g) + H 2 0(g) —► C0 2 (g) + H 2 (g) 

E dissolvendo o CO 2 em agua ou em uma solugao basica: 

C0 2 (g) + OH ~{aq) —► HC0 3 “(a ? ) 

0 hidrogenio e tambem produzido industrialmente, como subproduto de inumeras 
reagoes da refinagao de petroleo. 

Nessas reagoes, o hidrogenio comumente reage como um agente redutor. Por exemplo, 
em temperatura um tanto elevada, reduzira certos oxidos metalicos a seus metais. Reagoes 
caracterfsticas incluem: 


CuO(s) + H 2 (g) ► Cu(s) + H 2 0(g) 

Fe 2 0 3 (s) + 3H 2 (g) —► 2Fe( 5 ) + 3H 2 0(g) 


COMPOSTOS DE HIDROGENIO 

O hidrogenio forma mais compostos do que qualquer outro elemento. Nesses 
compostos admitem-se os numeros de oxidagao + 1 ou -1, dependendo da eletronegatividade 
do elemento ao qual o atomo de hidrogenio esta ligado. 

Estado de Oxida^ao +1. Na maioria dos compostos o hidrogenio esta com numero de 
oxidagao +1, mas em nenhum deles o hidrogenio existe como ion simples +1. Em vez disso, 
ele esta covalentemente ligado a um atomo mais eletronegativo. Este fato e ilustrado pelos 
compostos binarios, tais como HF, HC1, HBr, HI, H 2 0, H 2 S, NH 3 , CH 4 , etc. Todos podem ser 
formados pela combinagao direta dos elementos. 

Alem dos compostos binarios, os ternarios e outros compostos do hidrogenio sao 
comuns. Muitos deles sao hidroxicompostos, incluindo acidos tais como HN0 3 e H2SO4, os 
hidroxidos basicos NaOH e Ca(OH) 2 e os "sais acidos" como NaH 2 P0 4 e NaHC0 3 . 

Todos esses hidrogenios estao ligados ao oxigenio e, portanto, sao considerados no 
estado de oxidagao +1. (O hidrogenio e mais eletropositivo que o oxigenio.) Muitos dos 
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incontaveis compostos do carbono tambem possuem hidrogenio no estado +1. Entre esses 
incluem-se os hidrocarbonetos (Capftulo 23), como metano, CH4, etano, C 2 H 6 , propano, C 3 H 8 , 
etc., bem como seus derivados. 

Estado de Oxida^ao -1. Os compostos nos quais o hidrogenio esta ligado a um 
elemento mais eletropositivo sao chamados de hidretos. [Ha, infelizmente, algum desacordo sobre a 
definigao de hidreto. Algumas referencias usam hidreto para significar todo (ou qualquer composto binario) composto de 
hidrogenio, como H 2 0, NH 3 , CH 4 , etc. Nos restringimos o emprego dessa palavra aos compostos nos quais H tern um estado 
de oxidagao negativo. (Isto e equivalente a dizer que o atomo de hidrogenio esta ligado a um atomo mais eletropositivo.)] 

Um atomo de hidrogenio pode receber um eletron para preencher o orbital Is, resultando um 
ion hidreto, H _ . Isto ocorre com elementos altamente eletropositivos, como os metais 
alcalinos e alcalino-terrosos, exceto Be e Mg. Esses hidretos podem ser preparados pela 
combi nagao direta dos elementos a temperaturas elevadas; a reagao para a srntese de hidreto 
de sodio a 400°C e: 


2Na(/) + H 2 (g) —► 2NaH(s) 

Hidretos ionicos possuem caracteristicas salinas tfpicas. Sao solidos cristalinos, 
brancos, com retfculos compostos de ions metalicos e 10 ns hidretos. Todos os hidretos dos 
metais alcalinos tern estrutura de NaCl. Quando um hidreto ionico e fundido (ou dissolvido 
em haleto de metal alcalino fundido) e, em seguida, eletrolisado, hidrogenio gasoso e 
produzido no anodo: 


2B-(aq) —► H 2 (g) + 2e- 


H 2 : 


O ion hidreto e um excelente agente redutor; ele reduz agua, por exemplo, formando 
W(aq) + H 2 0 —► H 2 (g) + OH ~(aq) 


O hidrogenio tambem pode adquirir o estado -1 compartilhando um par de eletrons 
com um atomo mais eletropositivo. Isto ocorre em hidretos binarios moleculares, tais como 
SiH 4 , AsH 3 e SbH 3 , nos quais a ligagao e predominantemente covalente. Diferentemente dos 
hidretos ionicos, esses sao substancias volateis. (Em tais compostos, as atra§oes 
intermoleculares sao apenas forgas fracas de London.) Os hidretos moleculares sao 
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usualmente conhecidos por seus nomes triviais: SitLt e chamado silano, ASH 3 e arsina e SbH 3 
e estibina, por exemplo. Esses hidretos sao agentes redutores mais fracos que os hidretos 
ionicos. Um grupo de hidretos que tem alguma caracterfstica nao-usual e o grupo dos hidretos 
de boro, discutido na Segao 21.5. 

Hidretos Metalicos. O hidrogenio forma uma serie interessante de compostos 
chamados hidretos metalicos. Sao combinagoes de metais de transigao, um lantanfdeo ou um 
actinfdeo e hidrogenio, nos quais e diffcil estabelecer numeros de oxidagao. Alguns hidretos 
metalicos, como LaH 3 , TiH 2 e AgH, sao compostos bem-definidos com estequiometrias fixas; 
outros parecem ter composigoes variaveis, com formulas como ThtE 76 , VHo ,56 e PdHo. 62 - 
Quando alguns desses sao formados, os metais parecem meramente dissolver o hidrogenio e 
acredita-se que atomos de hidrogenio ocupem posi?oes intersticiais no retfculo hospedeiro. Na 
formagao de outros hidretos, novas estruturas cristalinas sao formadas totalmente. 

Os hidretos metalicos apresentam brilho metalico e condugao metalica ou 
semicondugao, muitas vezes dependente da concentragao de atomos de hidrogenio no 
composto. Eles sao geralmente bastante fracos e quebradigos, uma propriedade causada pelas 
modificagoes ocorridas no retfculo cristalino do hospedeiro. Estes compostos contendo 
hidrogenio podem ser produzidos no catodo metalico de uma celula eletrolftica em meio 
aquoso. Quando esses metais sao laminados fora da solu?ao muito rapidamente, pequenas 
quantidades de hidrogenio proveniente da redugao da agua sao produzidas, e alguns desses 
hidrogenios aparentemente dissolvem no metal base, enfraquecendo-o consideravelmente. 
(Rodas cromadas de carros esportivos sao consideradas perigosas por esta razao.) 

20.3 OXIGENIO 

O oxigenio e o elemento mais abundante na crosta terrestre, quer em percentagem de 
atomos (53%), quer em percentagem de massa (49%). Ele ocorre livre (sem combinar-se) na 
atmosfera, combinado com silfcio, alummio e outros elementos em varias rochas e minerais. 

O ELEMENTO OXIGENIO 

Dioxigenio. O oxigenio ocorre naturalmente como uma mistura de tres isotopos 
estaveis: 16 gO, l7 sO e 18 80, dos quais o primeiro e o mais abundante (99,8%). No estado livre 
ele aparece mais comumente como molecula diatomica O 2 (dioxigenio). A energia e a 
distancia de ligagao nessa molecula sugere uma dupla ligagao, como se pode ver pela 
compara§ao com N 2 (tripla ligagao) e F 2 (ligagao simples), vista na Tabela 20.3. 
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A abordagem da teoria de liga§ao de Valencia leva a estrutura de Lewis incorreta: 


:Or.O: 


(incorreta) 


Que mostra a dupla ligagao e esta conforme a regra do octeto, mas que falha no que 
diz respeito ao experimentalmente observado paramagnetismo do oxigenio. As medidas 
magneticas indicam a presenga de dois eletrons desemparelhados por molecula. A dificuldade 
aparente da localizagao dos eletrons na molecula 0 2 nao existe nem pela teoria de liga?ao de 
Valencia nem pela teoria dos orbitais moleculares (MO). A configura§ao eletronica MO pode 
ser escrita como: 


0 2 : KK (af(a;)\a x )\n y )\nf(n;)\n:y 


Tabela 20.3 Algumas moleculas diatomicas do segundo perfodo. 


Molecula 

n 2 

0 2 

f 2 

Comprimento da ligagao, nm. 

0,110 

0,121 

0,142 

Energia da ligagao, kJ mol 

945 

498 

158 

Ordem da liga§ao 

3 

2 

1 


E aparece no diagrama da Figura 19.27. E possfvel ver que esta descrigao e satisfatoria 
para explicar o paramagnetismo e a dupla liga?ao. (O ultimo pode ser considerado como uma 
ligagao sigma mais duas meias ligagoes pi.) 

O gas oxigenio se condensa a 90 K (a 1 atm), formando um lfquido azul-claro, e se 
solidifica a 55 K, dando um solido de cor semelhante. 

Trioxigenio (ozonio). Um segundo alotropo do oxigenio e o trioxigenio, O 3 , 
usualmente chamado ozonio. Este e um gas azul-claro a temperaturas e pressoes ordinarias e e 
muito toxico. Tern um odor peculiar irritante a altas concentra§oes. 

A molecula de ozonio e curva e com um angulo de ligagao de 117°. A distancia entre 
os oxigenios ligados no ozonio e de 0,128 nm, mais comprida que na molecula de 0 2 ( 0,121 
nm), mas menor do que no peroxido de hidrogenio (0,149 nm), no qual os oxigenios tern uma 
ligagao simples: Isto indica uma ordem de ligagao intermediaria entre 1 e 2 , um aspecto 
explicado pelo modelo MO da molecula. Usando a teoria VB, a molecula O 3 aparece como 
hfbrido de ressonancia de duas formas: 
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. ..6. .6... 

:o*‘ :o: :.o: *o; 

Consistente com a ordem de ligagao de 1,5. 

O ozonio pode ser preparado do dioxigenio ordinario por meio de reagao altamente 
endotermica: 


30 2 (g) —► 20 3 (g) AG° = 326 kJ AH° = 286kJ 

O ozonio pode ser produzido por agao de descargas eletricas silenciosas no oxigenio 
para prover a energia necessaria para esta reagao. Algum ozonio e produzido em pequena 
quantidade, por sistemas de iluminagao e por alguns dispositivos como arco, centelha ou luz 
ultravioleta. A decomposigao do ozonio para formar dioxigenio (o reverso da reagao anterior), 
embora espontanea, e lenta em temperatura normal na ausencia de catalisador. 

Grandes quantidades de ozonio sao produzidas na atmosfera superior pela agao de luz 
ultravioleta no dioxigenio. Isto e um fator importante na protegao da intensa radiagao 
ultravioleta proveniente do sol. O chamado ozonio protetor e uma camada em uma altitude de 
aproximadamente 30 km que contem ozonio suficiente para absorver a radiagao ultravioleta 
com comprimento de onda inferior a 350 nm. 

Uma terceira variedade alotropica do oxigenio foi detectada no oxigenio lfquido e 
solido. Sua formula e O 4 e parece ser um dfmero (o dobro da molecula) do 0 2 . E possfvel 
prever a formagao dessa molecula por causa dos dois eletrons isolados no 0 2 , mas a energia 
de dissociagao de 0 4 parece ser extremamente baixa. 


PREPARA pi O DO OXIGENIO 

Oxigenio comum, 0 2 , pode ser preparado no laboratorio pela eletrolise da agua: 
2H 2 0(/) —► 2H 2 (g) + O 2 (g) 

Ou pela decomposigao termica de certos oxidos, tal como oxido de mercurio (II): 
2HgO(s) —► 2Hg(g) + 0 2 (g) 
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Ou de oxossais, tal como clorato de potassio: 


2KC10(/) —► 2KC10) + 30 2 (g) 

Essa ultima decomposigao e catalisada pelo dioxido de manganes, Mn02, e por muitos 
outros oxidos de metais que apresentam comumente mais de um estado de oxidagao. 

Industrialmente, o oxigenio e produzido por eletrolise da agua, mas o custo (de 
energia) toma este metodo pratico somente para obtengao de 0 2 muito puro. A maior parte do 
oxigenio industrial e produzido pela separagao do nitrogenio e outros componentes da 
atmosfera no processo conhecido como destilagao fracionada do ar Uquido. Esse processo e 
vantajoso devido ao fato de o ponto de ebuligao do oxigenio (90 K) ser maior do que o do 
nitrogenio (77 K). 

COMPOSTOS DE OXIGENIO 

O estado de oxidagao mais comum mostrado pelo oxigenio nos compostos e -2, embora os 
estados -1, -Vi, +Vi, +1 e +2 sejam conhecidos. 

Estado de Oxidagao -2. O estado -2 e mostrado pelo oxigenio em oxidos e muitos 
outros compostos. Ele e atingido quando o atomo de oxigenio completa o seu octeto, 
ganhando um par de eletrons para formar o ion oxido, O , ou no compartilhamento de dois 
eletrons com um elemento menos eletronegativo, formando uma ligagao covalente. Os 
chamados oxidos ionicos incluem aqueles formados pelos metais alcalinos e alcalino-terrosos 
(exceto BeO, no qual o oxigenio esta covalentemente ligado). Os oxidos sao basicos; eles 
reagem com agua formando hidroxidos, nos quais a agua pode quebrar a ligagao metal- 
hidroxila. Para o oxido de sodio, as reagoes sao: 

Na 2 0(s) + H 2 0(1) —► 2NaOH(s) 

NaOH(s) —► N'd(aq) + OHVaq) 

Muitos oxidos ionicos sao refratarios, isto e, podem ser aquecidos a altas temperaturas 
sem fusao ou decomposigao. O oxido de calcio, CaO, "cal virgem", tern um ponto de fusao 
acima de 2500°C, por exemplo. Nos primordios do teatro, o cal virgem era usado para 
iluminagao, porque a altas temperaturas ele apresenta uma luz branca brilhante, a "luz da 
ribalta". 
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Oxidos moleculares covalentes sao formados quando o oxigenio se liga a outros nao- 
metais. Alguns exemplos sao CO 2 , SO 3 , NO 2 e CIO 2 . Esses oxidos sao acidos; a reagao com 
agua produz hidroxicompostos que se dissociam como acidos. Para o CO 2 , as reagoes sao: 

C0 2 (g) + H 2 0 —► H 2 C0 3 (a^) 

H 2 C0 3 (a^) —► H + (aq) + HCOf(aq) 

Os oxidos de elementos de eletronegatividade intermediary mostram o carater 
intermediario da ligagao, como seria de esperar. Muitos desses oxidos sao anfoteros (Yer 
Segao 16.3), sendo insoluveis em agua, mas se dissolvendo em acido ou base. Por exemplo, 
quando o oxido de zinco e adicionado na agua, forma-se primeiro um hidroxido: 

ZnO(s) + H 2 0(/) —► Zn(OH) 2 (s) 

Que e insoluvel em agua, mas que dissolvera em uma solugao de um acido forte ou 
uma base forte. As reagoes podem ser escritas: 

Zn(OH) 2 0) + 2H + (ag) —► Zn 2+ (aq) + 2H 2 0 

Zn(OH) 2 (s) + 20H ~(aq) —► Zn(OH) 4 2 "(a^) 

O produto da segunda reagao e comumente chamado ion zincato. (Retome a Segao 
16.3 para maiores detalhes dessas reagoes descritas.) 

Alguns elementos formam diversos oxidos. O cromio, por exemplo, forma tres: CrO, 
oxido de cromio (II) ou oxido cromoso, que e basico; Cr 2 0 3 , oxido de cromio (III) ou oxido 
cromico, que e anfotero; e Cr0 3 , oxido de cromio (IV) ou trioxido de cromio, que e acido. A 
variagao na posigao acido-base com o estado de oxidagao e explicada como segue: quando o 
oxido e adicionado a agua, o hidroxido correspondente e formado. O fato de este composto 
reagir como um acido (dissolve em solugao basica) ou como uma base (dissolve em solugao 
acida) ou como ambos dependem da rapidez relativa com a qual as ligagoes Cr—O e O—H 
(na estrutura Cr—O—H) podem ser quebradas. Como o estado de oxidagao do atomo de 
cromio aumenta, eletrons sao atrafdos mais fortemente para fora do atomo de oxigenio 
eletronegativo, tomando a ligagao Cr—O menos polar e, portanto, mais diffcil para ser 
quebrada pela agua. Ao mesmo tempo, eletrons sao atrafdos para a ligagao polar O—H, 
tornando-a mais polar e conseqlientemente facilitando a quebra pela agua. Portanto, como o 
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estado de oxidagao do Cr aumenta, toma-se mais diffcil remover ions OF e mais facil remover 
ions H + ; em outras palavras, os hidroxicompostos tomam-se mais acidos. 

Oxidos sao muitas vezes referidos como anidridos, que significa sem agua. 
Especificamente, um oxido e o anidrido do hidroxicomposto, que significa que reagira com 
agua para formar O respectivo hidroxido. (A reasao de um oxido com agua e rapida algumas vezes, como com 
Na 2 0, mas algumas vezes e tao baixa que nao e observada, como Si0 2 (areia do mar).) Por exemplo, oxido de 

sodio reage com agua para formar hidroxido de sodio: 

Na 2 O0) + H 2 0(/) —► 2NaOH(s) 

(Se excesso de agua e adicionado ao oxido de sodio, os produtos na solugao sao ions 
sodio e hidroxido.) Outros exemplos incluem: 


Anidrido oxido 

Formula do hidroxicomposto 

Nome 

CaO 

Ca(OH) 2 

Hidroxido de calcio 

ai 2 o 3 

Al(OH) 3 

Hidroxido de alummio 

C1 2 0 

ClOH (usualmente escrito como HCIO ou OHC1) 

Acido hipocloroso 

S0 3 

S0 2 (0H) 2 (usualmente escrito como H 2 S0 4 ) 

Acido sulfurico 


Hidroxidos sao formados pelo menos em princfpio, pela reagao de um oxido metalico 
com a agua, como, por exemplo: 

CaO(s) + H 2 0(/) —► Ca(OH) 2 (s) 

(Como foi mencionado, o termo hidroxido tern uso limitado aos hidroxicompostos de 
metais ou semimetais.) Alguns hidroxidos contem ions OH simples; os hidroxidos dos metais 
alcalinos e alcalino-terrosos pertencem a essa categoria. Outros elementos, notadamente os 
metais de transigao, formam "hidroxidos" que sao na realidade oxidos hidratados, tambem 
chamados oxidos hidrosos. Assim, o hidroxido ferrico, usualmente formulado como Fe(OH) 3 , 
e provavelmente melhor representado como Fe 2 03 x H 2 0 e chamado oxido terrico hidratado. 

Os oxoacidos incluem os hidroxicompostos dos nao-metais. Aqui o grupo hidroxila 
nao existe como ions simples, mas, sem duvida, esta ligado covalentemente a um atomo nao- 
metal, tal como S, N, Cl etc. Os oxossais sao derivados de oxoacidos tais como Na 2 S 04 
(derivado do H 2 S0 4 ), NaOCl (derivado do HOC1) etc. Muitos desses, como o permanganato 


382 



de potassio (KM 11 O 4 ) e o cromato de sodio (Na 2 Cr 04 ), sao muito mais comumente 
encontrados que seus acidos pais. 


Estado de Oxida^ao -1. Os compostos nos quais o oxigenio esta no estado -1 sao 
chamados de peroxidos (ou peroxicompostos). Os metais alcalinos e os alcalino-terrosos Ca, 
Sr e Ba formam peroxidos ionicos. Nesses casos, o anion e o ion simples O 2 2- (peroxido), que 
pode ser imaginado como uma molecula de oxigenio a qual se adicionaram dois eletrons. 
Esses eletrons preenchem os dois orbitais antiligantes que estao semipreenchidos no O 2 
(Figura 19.27). Conseqlientemente, o ion peroxido e diamagnetico e tem a ordem de ligagao 
1 . 

A estrutura de Lewis para o ion peroxido e: 



O peroxido de sodio pode ser preparado pelo aquecimento de sodio metalico com 
oxigenio: 


2NaO) + 0 2 (g) —► Na 2 O 2 0) 


A ligagao simples O—O esta presente tambem nos peroxidos covalentes; deste, o mais 
importante e o peroxido de hidrogenio, H 2 O 2 : 


H 

: 6 : 6 : 

*’ H 


Esta molecula tem uma estrutura angular que e vista na Figura 20.1, na qual o angulo e 
97° O—O—H e o angulo entre os dois pianos O—O—H, o angulo diedrico, e 94°. 

O peroxido de hidrogenio pode ser preparado pela adi§ao de um peroxido ionico a 
uma solugao de um acido forte: 

Ba0 2 (s) + m + (aq) —► H 2 0 2 (a^) + Ba 2 \aq) 

H 2 0 2 e encontrado sob a forma de solugoes aquosas de 3% e 30% (em massa). 
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Figura 20.1 A estrutura do H 2 0 2 . 

E um acido extremamente fraco (K\ = 2 x 10' 12 ) e, quando puro, e um lfquido incolor 
que apresenta pequena tendencia a decomposigao, a temperatura ambiente. Sua constante 
dieletrica e seu momento dipolar sao mais altos do que os da agua. A alta constante dieletrica 
em parte e conseqliencia do fato de que o H 2 0 2 apresenta ligagoes por hidrogenio (Segao 
11.4) mais fortes do que a agua. Isto tambem afeta sua densidade, tambem alta, de 1,46 g cm' 3 
a 0°C. 

O peroxido de hidrogenio e um solvente protonico melhor do que a agua, mas o seu 
forte poder oxidante limita muito o seu uso. Os potenciais de redugao para H 2 0 2 em solugao 
acida e basica sao, respectivamente: 

2e~ + U 2 0 2 (aq) + m + (aq) —► 2H 2 0 §° = 1,78 V 

2e +n0 2 ~(aq) + ll 2 0 —► 30H(a^) = 0,88 V 

Apesar do fato de o valor de t, 0 ser mais alto para solugao acida, muitas oxidagoes 
efetuadas por H 2 0 2 ocorrem mais rapidamente em solugao basica. 

Quando H 2 0 2 e reduzido, recebe dois eletrons por molecula e os atomos de oxigenio 
vao para o estado -2. H 2 0 2 tambem pode ser oxidado; nesse caso, os atomos de oxigenio 
ganham um eletron cada um e vao para o estado zero. Os potenciais de redugao em meio 
acido e basico sao: 
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2e+0 2 (g) + 2H + (aq ) 
2e~ + 0 2 (g) + H 2 0 


H 2 0 2 (a<?) 

OH 2 ~(aq) + OW(aq) 


£,° = 0,68Y 
= -0,08 V 


Para que o H 2 0 2 seja oxidado em solugao acida, o agente oxidante deve ser 
suficientemente forte para inverter as reagoes anteriores, o que significa que seu potencial de 
redugao deve ser maior que 0,68 V. Como o potencial de redugao do H 2 0 2 em si e 1,78 V, ele 
podera ser capaz de oxidar (ou reduzir) a si mesmo. 

Redugao: 2e~ + H 2 0 2 (ag) + 2H + (aq) —► 2H 2 0 §° = 1,78 V 

Oxidagao: U 2 0(aq) —► 2U + (aq) + 0 2 (g) + 2e~ = -0,68 V 

Soma: 2H 2 0 2 (aq) —► 2H 2 0 + Ofe) = 1,10V 

Sem duvida, o peroxido de hidrogenio experimenta essa auto-oxidagao-redugao ou 
desproporcionamento. Solugoes comerciais invariavelmente contem inibidores para impedir 
que tragos de ions de metais de transigao catalisem esse desproporcionamento. Peroxido de 
hidrogenio puro (100%) e facil de ser manuseado, mas tragos de qualquer coisa e mesmo agua 
tendem a toma-lo explosivamente instavel. 

Estado de Oxidagao -44. Adicionando somente um eletron a uma molecula de 
oxigenio, o resultado e a formagao de ion superoxido, 0 2 . Os superoxidos de K, Rb e Cs sao 
os mais faceis de serem formados; basta aquece-los em 0 2 : 

K (s) + O 2 (g) —► K0 2 (.s) 

Os superoxidos sao solidos cristalinos alaranjados que sao agentes oxidantes 
extremamente poderosos. Oxidam muitas substancias e a propria agua: 

2K0 2 (s) + H 2 0 —► 0 2 (g) + H0 2 “(aq) + OH ~(aq) + 2K + (aq) 

Estados de Oxidagao Positivos. O oxigenio pode formar o cation 0 2 + , chamado ion 
dioxigenilo, ao qual se pode atribuir o estado de oxidagao +V 2 para cada atomo de oxigenio. 
Este ion ocorre em alguns poucos complexos conhecidos, como por exemplo 0 2 PtF 6 . As 
configuragoes eletronicas e as distancias de ligagao de especies conhecidas contendo 
dioxigenio sao mostradas na Tabela 20.4. Observe que, a medida que o numero de eletrons 
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antiligantes n aumenta, a ordem da ligagao decresce e, assim, as distancias de ligagao 
crescem. A existencia de especies C> 2 2+ (ordem de ligagao = 3) e 02 3- (ordem de ligagao = Vi) 
poderia ser prevista, mas nunca foi confirmada. 

Nos seus compostos binarios com o fluor, o oxigenio apresenta numero de oxidagao 
positivo, porque o fluor e mais eletronegativo que o oxigenio. Uma serie de fluoretos de 
oxigenio foi observada; desses, somente difluoreto de oxigenio, OF 2 , e difluoreto de 
dioxigenio, O 2 F 2 , sao razoavelmente estaveis a temperatura ambiente. OF 2 e uma molecula 
angular semelhante a H 2 0 com um angulo de ligagao de 103°. O 2 F 2 e semelhante 
geometricamente a molecula H 2 O 2 , mas o angulo diedrico, angulo entre dois pianos 
O—O—F, e 87°. 

20.4 AGUA 

Ja descrevemos muitas propriedades da agua (ver Segao 11.4), Voce deve recordar 
que, por causa da existencia de ligagoes de hidrogenio, a agua e altamente associada. A baixas 
temperaturas, o lfquido contem pequenas regioes chamadas aglomerados vacilantes, no qual 
moleculas de agua se juntam para formar o gelo I (gelo comum; Yer Segao 10.7), separando- 
se logo depois, O gelo I tern uma estrutura aberta contendo canais hexagonais nas tres 
diregoes, como e apresentado na Figura 20.2. Quando a agua lfquida e resfriada, o numero e o 
tamanho dos aglomerados vacilantes aumentam e, por causa do numero desses "quase gelo", 
certas regioes do lfquido sao menos densas do que deveriam ser. Abaixo de 3,98°C a sua 
aglomeragao toma-se tao pronunciada que o lfquido se expande enquanto continua a se 
resfriar. A 0°C os aglomerados formam uma estrutura rfgida. 

Tabela 20.4 Ligagao em especies com dioxigenio. 


Esptcies 

o 2+ 

o 2 

o 2 - 

O 2 2 ; 

Nome 

Ion dioxigenio 

Dioxigenio 

Ionsuperoxido 

Ionperoxido 

Distancia de ligagao, nm 

0,112 

0,121 

0,133 

0,149 

Eldtrons desemparelhados 

1 

2 

1 

0 

Ordem deligagao 
Configuragao eletronica 

2,5 

2 

1,5 

1 
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HIDRATOS 


A agua pode se incorporar a compostos solidos de diversas maneiras. Em alguns 
casos, a molecula de agua perde a sua identidade, como por exemplo no caso em que se forma 
um hidroxido: 


CaOO) + H 2 0(/) —► Ca(OH) 2 0) 

Em outros casos, ela retem sua identidade como molecula servindo como ligante em 
aquocomplexos, como em [Cr(H 2 0 ) 6 ]Cl 3 , ou ocupando lugares proprios no retfculo cristalino 
do solido, sem estar fortemente ligada a um atomo especffico, como em CaStAt x 2H 2 0. Neste 
ultimo solido, denominado hidrato, as moleculas de agua sao chamadas agua de hidratagao 
ou agua de cristalizagao. Muitos hidratos perdem agua ao serem aquecidos; CaCl 2 x 6H 2 0, 
por exemplo, soffe desidrata$ao progressiva, formando compostos com quatro, duas, uma e 
finalmente nenhuma molecula de agua. (Chamado, nesse caso, de CaCl 2 anidro). Muitos 
compostos anidros tern aplicagao como agentes desidratantes porque eles tendem a recuperar 
a agua perdida. Deve-se notar que cada hidrato constitui um composto diferente, com 
estrutura cristalina propria. 



Figura 20.2 Um fragmento da estrutura do gelo I. 
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Figura 20.3 Molecula de H 2 S em um clatrato, (H 2 S) 4 (H 2 0)24. 


CLATRATOS 

Uma especie interessante de "compostos" e aquela formada quando a agua e 
solidificada depois de ter sido saturada com um gas composto de moleculas pequenas, como 
Cl 2 , Br 2 , CHCI 3 , H 2 S, e tambem com os gases nobres Ar, Kr e Xe. Nestas substancias, as 
moleculas pequenas sao aprisionadas em cavidades ou buracos existentes na molecula de 
agua. Essas substancias, chamadas clatratos (do latim "enjaulado" ou "aprisionado entre 
grades"), nao sao verdadeiros compostos porque nao ha ligagao direta (a nao ser for?as de 
London) entre a agua e o solido hospedeiro. A cavidade na qual a molecula pode se encontrar 
varia em tamanho e forma de um clatrato para outro, mas geralmente se apresenta como um 
poliedro regular. A Figura 20.3 mostra um clatrato no qual uma molecula de H 2 S e 
aprisionada em um dodecaedro pentagonal quase regular (solido de 12 lados), contendo um 
atomo de oxigenio em cada vertice. Muitos desses dodecaedros estao ligados por meio de 
ligagoes de hidrogenio, formando uma estrutura tridimensional com uma molecula presa em 
cada dodecaedro. Um numero consideravel dessas estruturas tern sido observado; em muitas, 
as cavidades sao algo maiores do que os canais observados no gelo, devem a sua estabilidade 
as ligagoes de hidrogenio e de fato sao mantidas "apropriadamente abertas" ou "infladas" pela 
molecula aprisionada. 
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20.5 OS HALOGENIOS 


Os elementos do grupo periodico VIIA sao constitufdos de fluor, cloro, bromo, iodo e 
astato. Desses, discutiremos somente os quatro primeiros, porque o astato nao ocorre na 
natureza e seu isotopo de vida mais longa tem a meia-vida de 8 h. (Pouco do que se pode 
dizer do comportamento qufmico do astato se resume em afirmar que ele lembra o iodo, mas e 
um pouco mais metalico.) Os elementos desse grupo sao conhecidos como halogenios (do 
grego, "formadores de sais"). No estado livre, eles se encontram como moleculas diatomicas. 
Os halogenios se combinam com quase todos os elementos da tabela periodica, formando 
mais comumente haletos, nos quais exibem o estado de oxidagao -1. Algumas propriedades 
dos halogenios sao mostradas na Tabela 20.5. 


Tabela 20.5 Os halogenios. 



F 

Cl 

Br 

/ 

Configuragao da camada de 

Valencia do atomo 

2s 2 2p 5 

2s 2 3p 5 

4s 2 4p 5 

5s 2 5p 5 

Aparencia fisica nas CNTP 

Gas amarelo 

palido 

Gas amarelo 

esverdeado 

Lfquido 

castanho 

avermelhado 

Solido 

cinza 

escuro 

Cor do gas 

Amarelo 

palido 

Amarelo 

esverdeado 

Alaranjado 

Yioleta 

Ponto de fusao normal, °C 

-223 

-102 

-7,3 

114 

Ponto de ebuligao normal, °C 

-187 

-35 

59 

183 

Eletronegatividade 

4,1 

2,8 

2,7 

2,2 


FLUOR 

O nome fluor e derivado de espatofluor, um mineral agora mais comumente chamado 
fluorita. (Espatofluor provem da palavra latina que significa "fluir"; foi usado como fundente 
na soda metalica.) O fluor ocorre em minerais como fluorita, CaF 2 ; criolita, Na 3 AlF 6 ; e 
fluorapatita, Ca 5 F(P0 4 )3- 

O fluor elementar nao pode ser preparado pela oxida§ao qufmica de fluoretos porque 
F 2 e o agente oxidante mais forte: 

F 2 (g) + 2H + (aq) + 2e~ —► 2HF (aq) ? = 3,06 Y (solugao acida) 

F 2 (g) + 2e~ —► 2F“(a^) = 2,87 V (solugao basica) 
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Isto significa que, para se obter o elemento livre, devem ser usados metodos 
eletrolfticos. Geralmente se faz a eletrolise de uma mistura fundida de HF e KF usando anodo 
de carbono, com o qual se produz F 2 , que e um catodo de prata, ou de a§o inoxidavel, com o 
qual ha forma§ao de H 2 . Os produtos devem ser mantidos separados porque reagem 
explosivamente. (F 2 pode tambem ser obtido pela decomposigao espontanea de difluoreto de 
criptonio, KrF 2 .) 

O poder extremamente oxidante do fluor faz com que ele reaja, geralmente de forma 
vigorosa, com a maioria das substancias. Ele pode ser armazenado a baixas pressoes em 
recipientes de ago, cobre ou certas ligas, somente porque ele forma, rapidamente, uma camada 
de fluoreto na superffcie do metal, que e resistente e impede que a rea$ao tenha 
prosseguimento. Tambem pode ser estocado em vidros, desde que HF nao esteja presente 
como impureza. 

O fluor reage violentamente com o hidrogenio, formando fluoreto de hidrogenio: 

H 2 (g)+F 2 (g) —► 2HF(g) AG° = - 541 kJ 

Embora o HF seja um acido fraco (K a = 6,7 x KT 4 a 25°C), ele tern propriedades que o 
tomam diffcil de manusear, tanto ele como sua solugao aquosa (acido fluoridrico) atacam o 
vidro. Se, para simplificar o tratamento, representamos o vidro (um silicato; ver Se§ao 21.5) 
como dioxido de silfcio, a reagao pode ser escrita: 

Si0 2 (.s’) +6HF (aq) ~► S\F 6 2 -(aq) + m + (aq) + 2H 2 0 

Esta reagao ocorre devido a grande estabilidade do ion hexafluorossilicato. Muitos 
outros fluorocomplexos sao estaveis. 

O HF tern uma outra propriedade que o toma extremamente perigoso: causa 
"queimaduras" qufmicas que sao extremamente dolorosas e que geralmente levam varios 
meses para cicatrizar. O HF gasoso e solugoes acidas de fluoretos devem ser manuseados com 
extremo cuidado e os experimentos devem sempre ser executados na capela e com vestuario e 
protegao facial apropriados. As solugoes de HF devem ser guardadas em recipientes de 
polietileno ou de parafina. 

Os metais tendem a formar fluoretos ionicos. Muitos metais com formula MF tendem 
a ser soluveis em agua, mas muitos dos compostos de formula MF 2 nao. Por outro lado, os 
nao-metais e alguns metais, nos seus estados de oxidagao mais elevados, formam fluoretos 
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moleculares. Entre eles se incluem SF 2 , CF 4 , SiF 4 , TiF 4 e UFf,. Existem muitos fluoretos 
complexos, tais como Na 2 [SiF 6 ], SflPbFgJ, (NH 4 ) 3 [ZrF 7 ] e Na^fTaFs]. O tamanho pequeno do 
ion fluoreto permite que um numero maior que seis deles se coordene ao atomo central, uma 
situagao pouco usual. 

Isto evidencia que baixas concentragoes de ions fluoreto na agua potavel e nas pastas 
de dente ajudam a reduzir a carie e a queda dos dentes. O esmalte dos dentes consiste 
largamente de hidroxiapatita, Ca 5 0H(P0 4 ) 3 , e 10 ns fluoreto nos fluidos na boca tendem a 
trocar com o grupo -OH na estrutura da, hidroxiapatita para converter a fluoroapatita, 
Ca 5 F(P 04 ) 3 . Esses compostos dissolvem muito mais lentamente que a hidroxiapatita no meio 
ambiente comumente acido dentro da boca. 

Os outros halogenios formam uma serie de oxoacidos e oxossais, propriedade que nao 
e encontrada no fluor. O unico composto desse tipo observado e o HOF, o analogo fluorado 
do acido hipocloroso, HOC1, mas que e extremamente instavel. 

CLORO 

O nome cloro provem do grego, significando "verde"; o cloro livre e um gas venenoso 
amarelo-esverdeado. Ele se encontra combinado em cloretos, como os minerais halita (NaCl) 
e silvila (KC1), em depositos subterraneos e tambem nos oceanos. O cloro e um germicida 
poderoso e e usado em todo o mundo na purificagao da agua potavel. Tambem serve como 
alvejante industrial. Ambas as aplica§oes dependem da capacidade e do poder oxidante do 
cloro. 

A maior parte do cloro e preparada industrialmente ou pela eletrolise de cloreto de 
sodio fundido, NaCl, fomecendo o sodio como subproduto, ou de solugao de NaCl. Neste 
ultimo caso e usado catodo de ferro e anodo de carvao, com o hidrogenio produzido no 
catodo. Quando se utiliza um catodo de mercurio, entretanto, ions sodio sao reduzidos ao 
metal, em vez de agua a H 2 gasoso. Isto acontece por duas razoes: (1) o sodio metalico e 
soluvel no mercurio (a solugao e chamada amalgama, termo que denota qualquer especie de 
combinagao do mercurio com outros metais), de maneira que a atividade qufmica do sodio 
ficara muito abaixo daquela do sodio puro; e ( 2 ) uma voltagem anormalmente alta 
(sobrevoltagem) e necessaria para libertar H 2 na superficie do mercurio. As reagoes sao: 

Anodo: 2C \~{aq) —► Cl 2 (g) + 2e~ 

Catodo: k"+ Na + —► Na(//g)J x 2 

Celula: 2CE(a^) + 2Na + (a^) —► Cl 2 (g) + 2Na(//g) 
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O amalgama de sodio e entao decomposto por reagao com agua: 


2Na (Hg) + 2H 2 0 —► 2Na + (a^) + 20H ~(aq) + H 2 (g) 

Dando uma solugao de hidroxido de sodio, que pode ser evaporada para formar uma 
solugao muito pura de NaOH. Infelizmente, no passado, pelo menos, esse processo dava 
origem a agua de despejo industrial muito contaminada com mercurio. Hoje, muitos veios 
d’agua, em todo o mundo, estao carregados de mercurio por causa dessa reaqao, embora 
muitos processos industrial tenham sido modificados no sentido de reduzir a perda de 
mercurio a nfveis bem baixos nos seus efluentes. (Discutiremos o mercurio posteriormente, na 
Se$ao 22.6.) 

No laboratorio, o cloro e facilmente produzido pela oxidagao de solu?6es acidas de 
cloretos. O dioxido de manganes, Mn0 2 , e geralmente usado como agente oxidante: 

Mn0 2 (s) + 2CP (aq) + 4H + (aq) ~► Cl 2 (g) + Mn 2+ (aq) + 2H 2 0 

Cloretos. Cloretos sao compostos em que o cloro apresenta o estado de oxidagao -1. 
Eles podem ser ionicos, como NaCl e CaCl 2 , e covalentes, que sao cloretos nao-metais, como 
HC1, CCI4 e SC1 2 . O cloreto de hidrogenio pode ser preparado pela adiqao de acido sulfurico 
concentrado a cloreto de sodio solido e aquecendo levemente a mistura: 

H 2 S0 4 (/) + NaCl (.s’) —► HCl(g) + NaHS0 4 (.s’) 

A energia de ligagao no HCI e menor que no HF, o que ocorre pelo fato de HC1 ser um 
acido forte em agua, enquanto HF e fraco. 

Oxidos de Cloro. O cloro forma uma serie de oxidos, todos instaveis e potencialmente 
explosivos: C1 2 0, Cl 2 03 , C10 2 , C1 2 0 4 , Cl 2 06 e C1 2 0 7 . Desses, o dioxido de cloro, C10 2 , e 
industrialmente o mais importante; e um agente oxidante poderoso, usado como alvejante de 
polpa de papel. (O processo de alvejamento consiste, geralmente, na oxida$ao de compostos 
organicos coloridos formando produtos incolores ou menos intensamente coloridos.) O C10 2 
constitui uma molecula impar ou radical livre, porque possui numero fmpar de eletrons de 
Valencia. Sua estrutura de Lewis e: 
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: 6 : 

Cl: 6: 


De acordo com a teoria YSEPR (Segao 8.6), essa molecula devera ser angular, com os 
tres pares eletronicos e o eletron isolado ocupando, aproximadamente, uma posi$ao 
tetraedrica ao redor do cloro, semelhante a orientaqao dos pares eletronicos ao redor do 
oxigenio em H 2 0. Mas o eletron isolado devera repelir menos os pares compartilhados; assim, 
podemos prever um angulo de ligagao no C10 2 maior do que o da agua. Sem duvida, o angulo 
observado e 116°, maior que o de H 2 0 (105°) e tambem maior que o angulo tetraedrico 
(109°). 

Em solufoes basicas, C10 2 se desproporciona, formando rons clorato, C 103 - , e clorito, 

CKV: 


2C10 2 (g) + 20H ~(aq) —► CIO f(aq) + CIO 2 "iaq) + H 2 0 

Oxoacidos e Oxossais. Ao contrario do fluor, o cloro forma uma serie de oxoacidos e 
correspondentes oxossais. Alista dos acidos e apresentada na Tabela 20.6, juntamente com as 
estruturas de Lewis e as constantes de dissociagao. 

Acido hipocloroso, HCIO (ou HOC1), que nunca foi isolado no estado puro, e um 
acido fraco, poderoso agente oxidante e pode ser preparado em pequenas quantidades de 
equilrbrio, pela dissolugao de cloro em agua. Na solugao resultante o seguinte equilrbrio e 
estabelecido: 


Cl 2 (a^) + H 2 0 —► nOC\(aq) + n + (aq) + Cr(aq) K' = 4,7 x 10' 4 

O produto dessa desproporgao pode ser considerado como uma mistura de dois acidos: 
acido hipocloroso fraco e acido clorfdrico forte. O valor da constante de equilrbrio e pequeno, 
indicando que muito pouco de ambos os acidos esta presente no equilrbrio. Entretanto, como 
entre os produtos encontramos H + e HOC1, a adigao de OH - deslocara o equilrbrio para a 
direita, havendo formagao de H 2 0 (do H + ) e ron hipoclorito, OCE (do HOCI): 

Cl 2 (ag) + H 2 0 HOCl(ag) + H + (aq) + CY(aq) (desproporcionamento) 

OW(aq) + HOCMaq) <->• OCl“ (aq) + H 2 0 (neutraliza§ao) 

OW{aq) + H + (aq) H 2 0 (neutralizagao) 

Cl 2 (a^) + 20H“(a^) OOT(aq) + C\~(aq) + H 2 Q (soma) 
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Tabela 20.6 Os oxoacidos do cloro. 


Acido 

Formula 

Estado de 
oxidaqao 
do cloro 

Estrutura de 

Lewis 

K a 

Existe 

puro? 

Hipocloroso 

HOCI 

+1 

H: 0:C1: 

3,2 x 10" 8 

Nao 

Cloroso 

HC102 

(HOCIO) 

+3 

H:0:C1: 

‘ :0: 

1,1 x 10" 2 

Nao 

Cldrico 

HCIO 3 

(Hoao 2 ) 

+5 

H:6:C1:0: 

:Q: " 

(Acido forte) 

Nao 

Perclorico 

HC 104 

(H0CI03) 

+7 

:0: 

H:0:C1:0: 

' :b: " 

(Acido forte) 

Sim 


O valor da constante de equilfbrio para o processo global mostra-nos que o 
desproporcionamento e mudado para a direita em soluqoes basicas. Isto pode ser encontrado 
descrito a seguir: 

A constante de equilfbrio para o processo global pode ser escrita como: 

[ocntcn 

K = _ [cyioarf 

O lado direito desta igualdade pode ser desenvolvido para dar-nos: 

[OCl'][H + ] [H0C1][H + ][C1-] j 

K = [hoci] x icy x [h + ] 2 [oh~] 2 

= (^)hoci x K' x JQ 

= (3,2 x KHK4.7 x 10")[ (10x 1 10 -, ¥ ] 

= 1,5 x 10 17 


Como o resultado e um grande numero, conclufmos que o desproporcionamento do 
CI 2 e entao essencialmente completo em solugao basica. Tais solugoes sao comumente usadas 
para limpeza de roupas nas maquinas de lavar roupa domesticas e comerciais, sendo 
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geralmente chamadas "agua de lavadeira". A mistura dessas aguas com substancias acidas 
como o vinagre (acido acetico) ou certos desinfetantes para banheiro (que contem o composto 
acido bissulfato de sodio, NaHSOzt) produz a inversao do equilfbrio apresentado, formando o 
gas cloro, muito venenoso. (A mistura desses alvejantes com "amonia domestica", uma 
soluqao aquosa de NH 3 , e tambem perigosa porque ha formaqao de uma variedade de 
substancias toxicas.) 

O ion OCr sofre outro desproporcionamento em agua formando o ion clorato, C10 3 “: 

30CF (aq) <-► C10f(aq) + 2CT(aq) K = 10 27 

Embora essa rea§ao seja essencialmente quantitativa (observe o alto valor de K); e 
lenta a temperatura ambiente. 

Acido cloroso, HCIO 2 (ou HOCIO), embora ainda fraco, e um acido mais forte do que 
o Hipocloroso. Nao pode ser isolado no estado puro, mas pode ser preparado acidulando uma 
soluqao contendo ion clorito, C10 2 “, obtido do desproporcionamento do C10 2 . O acido 
cloroso e instavel, decompondo-se da seguinte maneira: 

5HC10 2 (ag) —► 4C10 2 (g) + H + (aq) + Cl" (aq) + 2H 2 0 

O ion clorito e cineticamente muito estavel em meio basico e e um bom agente 
oxidante; serve como alvejante industrial. 

Acido clorico, HCIO 3 (ou H0C10 2 ), e um acido forte e tambem um poderoso agente 
oxidante, mas somente pode ser obtido em soluqao. Seu anion, o clorato, C10 3 ~, e encontrado 
em muitos sais, mas o mais conhecido e o clorato de potassio, KC10 3 . Este pode ser 
preparado pelo aquecimento de solu? 6 es contendo ion hipoclorito e adicionando KC1 para 
precipitar o KCIO 3 , que nao e muito soluvel na agua. Industrialmente, KCIO 3 e fabricado por 
eletrolise de uma soluqao aquecida, sob agitagao, de KC1. O cloro desenvolvido no anodo: 

Anodo: 2 C\~(aq) —► Cl 2 (g) + 2e 

Reage com os ions hidroxila produzidos no catodo: 

Catodo: 2e~ + m 2 0 —► H 2 (g) + 2QW(aq) 
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Formando ions hipoclorito: 


Cl 2 (aq) + 20H \aq) OCY(aq) + CV(aq) + H 2 0 

Que, pelo fato da soluqao ser quente, se desproporciona fornecendo ions clorato: 

30 OT(aq) ++ C\0 f(aq) + 2C \~(aq) 

Que sao entao precipitados como KCIO 3 : 

CIO f(aq) + K + (ag) —► KC10 3 (s) 

Quando KC10 3 solido e aquecido, primeiro se funde e, em seguida, se decompoe. 
Rea§oes paralelas sao possfveis: 

2KC10 3 (/) —> 2KCl(s) + 30 2 (g) 

4KC10 3 (/) —► 3KC10 4 (s) + KCl(s) 

A velocidade da primeira reagao pode ser acelerada por catalisadores, como Mn0 2 e 
Fe 2 0 3 , de maneira que, essencialmente, nao ha formagao de KCIO4. 

Diversamente dos outros oxoacidos do cloro, o acido perclorico, HCIO 4 (ou H0C10 3 ), 
pode ser isolado no estado puro. E um lfquido incolor, oleoso, a temperatura ambiente, e um 
acido ainda mais forte do que H 2 S0 4 , embora em agua essa propriedade seja encoberta pelo 
efeito de nivelamento (Se$ao 12.1). HC10 4 e um agente oxidante poderoso e, quando puro, 
em altas concentragoes, e bastante instavel, decompondo-se explosivamente. O acido 
perclorico comercial pode conter de 60 a 70% (em massa) desse acido na solugao aquosa para 
uso em laboratorios. Deve ser manuseado com cuidado e mantido fora de contato de agentes 
redutores. 

O ion perclorato, C 104 - , e um bom agente oxidante, mas e geralmente lento. E muito 
util na pesquisa, para ajustar a concentraqao total de ions na soluqao sem causar reaqoes 
inconvenientes. (O ion perclorato raramente serve como ligante na maioria dos complexos.) O 
ion C10 4 “ tern sido usado em testes qualitativos de ions potassio, porque KC10 4 e bastante 
insoluvel. 
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Estruturas dos Oxoanions do Cloro. Os anions OC1 , CIO 2 , CIO 3 e CIO 4 


apresentam as estruturas geometricas previstas pela teoria VSEPR (Segao 8 . 6 ). 
O ion hipoclorito e linear: 

:0:C1: 


O ion clorito e angular, com dois pares eletronicos no cloro: 


:0:C1: 

. ” : Q : 


O ion clorato tem uma estrutura de piramide trigonal, com um par de eletrons no cloro: 

f :6: T 

:6::C1::6: 

: 0 : 


O ion perclorato e tetraedral, com todos os eletrons de Valencia aproveitados na 
ligagao. 

[ :6: T 

:6::C1::0: 

: 6 : 


Acidez dos Oxoacidos do Cloro. Como mostrado na Tabela 20.6, os oxoacidos do 
cloro apresentam acidez crescente a medida que o numero de oxidagao do cloro aumenta. Isto 
e consequencia da alta eletronegatividade do oxigenio; quanto maior o numero de atomos de 
oxigenio ligados ao cloro, maior a remogao dos eletrons da ligagao O — H e ela e mais 
facilmente rompida por moleculas de agua. Assim, quanto maior o estado de oxidagao, mais 
forte e o acido. 

BROMO 

Este elemento, cujo nome, derivado do grego, significa "mau cheiro", ocorre em toda a 
crosta terrestre, formando brometos, associados em pequenas quantidades aos cloretos. No 
estado livre, e um lfquido castanho-avermelhado com alta pressao de vapor a temperatura 
ambiente. O Br 2 e obtido industrialmente pela oxidagao em meio acido do Br“ das aguas do 
mar, usando cloro como agente oxidante: 
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Ch(g) + 2Bv-(aq) 


2Cr(aq) + Br 2 (g) 


O bromo e arrastado por uma corrente de ar e em seguida condensado ao estado 
lfquido. No laboratorio, o bromo pode ser preparado pela oxida§ao de Be em solu?ao acida 
usando M 11 O 2 , CI 2 ou por um agente oxidante forte. 

O bromo deve ser manuseado com consideravel cuidado; produz queimaduras 
dolorosas na pele, que dificilmente cicatrizam. 

Estados Positivos de Oxida^ao do Bromo. O bromo forma diversos oxidos, dos 
quais B^O e Br02 sao os mais caracteristicos. Forma tambem oxoacidos e oxossais analogos 
aqueles do cloro, exceto pelo fato de que o acido bromoso, HBr 02 , nao tenha sido 
identificado, e nenhum dos oxoacidos do bromo foi isolado no estado puro. 

O acido hipobromoso, HBrO (ou HOBr) (K a = 2 x 10' 9 ), e ligeiramente mais fraco do 
que o hipocloroso. O ion hipobromito, OBr , pode ser obtido, da mesma maneira que o 
hipoclorito, pela dissolugao do halogenio em uma solugao basica: 

Br 2 (/) + 20W(aq) —► OBr (aq) + Br (aq) + H 2 0 

Nesse caso, entretanto, a velocidade do desproporcionamento subseqliente e 
significativa a temperatura ambiente, levando a forma§ao do ion bromato: 

30Br - (a<?) —► BrO f(aq) + 2Br ~{aq) 

O acido bromico, HBr 03 (ou H 0 Br 02 ), e conhecido somente em solugao. E um acido 
forte, e as tentativas de concentrar a solugao por evaporagao levam a sua decomposigao: 

4H + (a^) + 4Br0 3 - (ag) —► 2Br 2 (g) + 50 2 (g) + 2H 2 0(g) 

Os perbromatos, Br 04 ”, podem ser preparados pela oxidagao de B 1 O 2 
eletroliticamente ou por meio de oxidagao usando F 2 ou XeF 2 como agentes oxidantes. O 
acido perbromico, HBr 04 (ou HOBrOa), e forte e decompoe-se quando se tenta concentrar as 
suas solu?6es. As liga$oes e as estruturas dos oxoacidos e oxoanions do bromo sao 
semelhantes as dos compostos correspondentes do cloro. 
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IODO 


O nome provem do grego e significa "violeta". O iodo ocorre naturalmente como ion 
iodeto nos oceanos, especialmente em certos organismos marinhos, como plantas, que o 
concentram. E tambem encontrado como ion iodato, IO 3 - , misturado em pequenas 
quantidades com NaN 03 ("salitre do Chile"), em depositos na America do Sul. O elemento 
livre e preparado na industria por oxidagao de F com gas CI 2 , ou pela redugao do I(V a F: 

IOf(aq) + 3S0 2 (g) + 3H 2 0 —► T(aq) + 3HS0 4 (aq) + 3H + (aq) 

Seguido de uma oxidagao pelo proprio IO 3 : 

10 i(aq) + 5F (aq) + 6 H + (aq) —► 3I 2 (s) + 3H 2 0 

O iodo e um solido cinza-escuro, com um brilho semimetalico. Apresenta uma alta 
pressao de sublimagao a temperatura ambiente; o odor de seu vapor pode ser facilmente 
percebido. O I 2 tern um ponto de fusao normal de 114°C e ponto de ebuligao normal de 
183°C. Seu vapor e violeta-escuro, cor que e reforgada nas suas solugoes em solventes nao- 
polares como CCI 4 e CS 2 . Em solventes polares, como agua e etanol, a cor das solu?oes e 
castanha, acreditando-se que isso ocorra devido a formagao de complexos de transference de 
carga, nos quais alguma carga eletronica e transferida das moleculas do solvente para a 
molecula do iodo. O iodo forma um complexo azul-escuro com o amido. 

As solu£oes de iodo em etanol (tintura de iodo) foram largamente empregadas como 
desinfetante e anti-septico; I 2 oxida e destroi muitos microorganismos. Infelizmente em 
alguma extensao ele faz o mesmo com os tecidos vivos, retardando o processo de 
restabelecimento; por esse motivo a tintura de iodo foi praticamente abandonada como 
primeiro socorro ao tratamento de feridas menores. Em 1955, entretanto, foi preparado um 
complexo de iodo (com um polfmero organico) chamado povidona; nesse complexo a 
atividade de I 2 e reduzida, de maneira que ele se toma menos destrutivo, mas ainda atua como 
anti-septico. 

O iodo apresenta uma solubilidade limitada em agua, mas e muito mais soluvel em 
solugoes contendo o ion iodeto. Este fato e atribufdo a formagao do ion castanho de triiodeto, 

I3 : 


I 2 (,s’) + Viaq) —► I 3 (aq) 


K= 1,4 x 10 ' 3 
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Esse ion ilustra uma violagao da regra do octeto: 


=iM,=i 


De acordo com a teoria VSEPR, os cinco pares eletronicos do atomo central de iodo 
deveriam estar colocados nos vertices de uma bipiramide trigonal. As repulsoes eletronicas 
sao diminufdas, com os pares eletronicos ocupando as posigoes equatoriais, deixando os pares 
compartilhados nas posigoes axiais. Isto leva a previsao de uma distribuigao linear no ion I 3 ”, 
que ja era conhecida por medidas de difragao de raios-x. 

Estados Positivos de Oxidagao do Iodo. O oxido mais importante do iodo e o 
pentoxido de diiodo, I 2 O 5 . Ele e o anidrido do acido iodico e pode ser obtido pela desidratagao 
deste acido: 


2ffl0 3 (s) —► I 2 0 5 Cs) + H 2 0(g) 

O I 2 O 5 e um agente oxidante bem conhecido pelo seu uso na analise quantitativa de 
monoxido de carbono. Ele oxida o CO: 

I 2 0 5 (s)+5C0(g) —► Uaq) + 5C0 2 (g) 

E o iodo liberado pode ser determinado pela adi§ao de amido como indicador e 
titula§ao com tiossulfato de sodio, Na 2 S 2 0 3 , de concentragao conhecida. O tiossulfato reduz o 
iodo: 


l 2 (aq) + 2S 2 0 3 2 (aq) —► 2\~(aq) + S 4 0 6 2 (aq) 

tiossulfato tetrationato 

E o ponto final da titulagao e determinado quando a cor azul da solugao de iodo-amido 
desaparece. 

Dos oxoacidos do iodo, somente nao existe o de numero de oxidagao +3, como no 
caso do bromo. O acido hipoiodoso, HOI, e um acido extremamente fraco (K a = 4 x 10' 13 ). O 
decrescimo na forga dos acidos do HOC1 ao HOI reflete o aumento do carater metalico ao 
percorrer o grupo. A medida que a eletronegatividade do halogenio diminui, a ligagao O—H 
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se torna mais forte. [De fato, a constante de dissociagao basica do HOI (formando I + e OH - ) 
foi estimada em 3 x 10' 10 .] 

O acido hipoiodoso pode ser preparado, em baixas concentragoes, pela adi§ao de I 2 a 

agua: 


h(s) + H 2 0 —► HOI (aq) + H \aq) + F{aq) 

Mas em solugao basica: 

I 2 (s) + lOWiaq) —► OV(aq) + H 2 0 

O ion hipoiodito se desproporciona imediatamente: 

30T(aq) —► lOf(aq) + 2\~(aq) 

O acido iodico, HI0 3 (ou H0I0 2 ), e forte e, ao contrario de HCI0 3 e HBr0 3 , pode ser 
isolado como um solido branco cristalino. O ion iodato e um bom agente oxidante, porem 
mais fraco do que o clorato ou bromato. 

No estado de oxidagao +7, o iodo forma pelo menos tres acidos e seus sais. Os acidos 
sao chamados acido metaperwdico (HIO 4 ou H0I0 3 ), acido mesoperiodico (H 3 IOs) e acido 
para periodico (H 5 IO 6 ). O mais caracterizado deles e o ultimo, H 5 IO 6 , que parece ser 
triprotico (K\ = 2x 1 O' 2 , K 2 = lx 10‘ 6 , K 3 =2 x 10' 13 ). 

COMPOSTOSINTER-HALOGENIOS 

Os halogenios formam uma serie interessante de compostos binarios entre eles 
mesmos. Todas as combina§oes possfveis XY foram observadas, onde X e Y representam 
halogenios diferentes. Compostos dos tipos XY 3 , XY 5 e XY 7 tambem sao conhecidos, onde X 
e sempre o halogenio maior. Alguns inter-halogenios podem ser preparados por combi nagao 
direta dos elementos: 


Br 2 (/) + 3F 2 (g) —► 2BrF 3 (/) 

Outras preparagoes exigem caminhos indiretos: 
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3I 2 (g) + 5AgF(s) 


5AgI(s) + IF 5 (/) 


Varios inter-halogenios sao muito instaveis e alguns decompoem-se violentamente. 

As estruturas dos inter-halogenios, pelo menos daqueles cujas estabilidades tenham 
permitido determinates estruturais, estao de acordo com as previsoes feitas pela teoria 
VSEPR. Em todos os inter-halogenios, exceto aqueles do tipo XY, sao observadas 
transgressoes da regra do octeto. 

As estruturas de dois inter-halogenios sao vistas na Figura 20.4. 



Figura 20.4 A estrutura de duas moleculas inter-halogenias. 


20.6 OS CALCOGENIOS, ESPECIALMENTE O ENXOFRE 

Os elementos do grupo VIA do sistema periodico sao conhecidos como calcogenios. 
Essa palavra, derivada do grego, significa "formadores de cobre" e pode parecer um nome 
estranho, mas deixa de ser quando se sabe que minerios dos quais o cobre e obtido tern 
formulas tais como: Cu 2 S, CuFeS 2 , Cu 2 0 e Cu 2 03 ( 0 H) 2 . Outros membros do grupo VIA, que 
nao oxigenio e enxofre, sao tambem encontrados como impurezas nesses minerios. 

Nos calcogenios vemos mais claramente do que nos halogenios, a variagao das 
propriedades nao-metalicas para metalicas, quando se percorre o grupo de cima para baixo. O 
oxigenio e claramente um nao-metal. O enxofre e tambem um nao-metal; nenhuma de suas 
formas alotropicas tern qualquer aparencia metalica. O atomo de enxofre apresenta a 
tendencia nao-metalica tfpica de ganhar eletrons; o unico ion simples que forma e o sulfeto, 
S 2 '. Na maioria de seus compostos, nos quais apresenta estados de oxidagao positivos, 
compartilha eletrons com elementos mais eletronegativos, como o oxigenio, e seus 


402 





hidroxicompostos sao todos acidos. O selenio tambem apresenta variedades alotropicas, sendo 
que a mais estavel delas, a temperatura ambiente, tem um suave brilho metalico, e 
semicondutora e e melhor classificada como um semimetal ou metaloide. Ele nao forma 
cations e seus hidroxicompostos sao acidos, embora menos do que os do enxofre. O telurio e 
tambem um metaloide, mas seus hidroxicompostos sao menos acidos do que os do selenio. 
Muito pouco se sabe a respeito do polonio; sua radioatividade (e um emissor alfa) tem 
restringido seu estudo. Parece ser um metal, formando um hidroxido basico. (No futuro, a 
medida que observarmos outros grupos de elementos representativos da tabela periodica, 
veremos outras ilustragoes dessa variagao de nao-metal para metal de cima para baixo no 
grupo.) 

Algumas propriedades dos calcogenios sao mostradas na Tabela 20.7. 


Tabela 20.7 Os calcogenios. 



O 

5 

Se 

Te 

Po 

Configuragao da 

camada de Valencia 

2s 2 2p 4 

3s 2 3p 4 

4s 2 4p 4 

5/5/ 

6s 2 6p 4 

Aparencia ffsica 

(alotropo mais 

estavel nas CNTP) 

Gas 

incolor 

Solido 

amarelo 

Solido cinza 

escuro com 

brilho metalico 

Solido 

metalico 

branco 

acinzentado 

Solido 

metalico 

Ponto de fusao 

normal, °C 

-218 

119 

217 

450 

254 

Ponto de ebuligao 

normal, °C 

-183 

445 

685 

1390 

962 

eletronegatividade 

3,5 

2,4 

2,5 

2,0 

1,8 


Nesta segao nos concentraremos apenas no enxofre. [Nos ja descrevemos o oxigenio 
(Segao 20.3) e estudaremos o selenio e o telurio com os metaloides (Segao 21.5).] 

ENXOFRE 

O enxofre e um elemento conhecido desde a antigtiidade; seu nome provem do 
sanscrito. Por um tempo ele foi conhecido como brimstone (de "fogo e enxofre"), uma 
corruptela da palavra alema que significa "pedra de fogo". Os alquimistas tentaram em vao 
introduzir a cor amarela do enxofre no chumbo para fazer ouro. 
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O enxofre encontra-se largamente distribufdo na crosta terrestre. Ele e encontrado em 
vastos leitos subterraneos como enxofre livre com pureza de 99,8% e em muitos sulfetos, 
como a galena (PbS), pirita (FeS 2 ), esfalerita (ZnS), e varios sulfatos de calcio, magnesio e 
outros sulfatos. O metodo tradicional de obtengao do enxofre e o processo Frasch, no qual 
vapor d'agua superaquecido (cerca de 170°C e sob pressao) e ar comprimido sao introduzidos 
por encanamentos ate os depositos subterraneos. O enxofre se funde e e impelido para a 
superffcie como uma espuma de ar, agua e enxofre. 

Atualmente, enormes quantidades de enxofre estao sendo obtidas de sulfetos minerals 
e do petroleo, no qual e uma impureza indesejavel. As razoes para isso sao de ordem 
economica e ambiental. O enxofre em excesso nas operagoes de fusao metalurgica e de 
refinagao de oleo era queimado, formando o dioxido de enxofre, SO 2 : 

S( 5 ) + 0 2 (g) -> S0 2 (g) 

Dioxido de enxofre e o anidrido do acido sulfuroso fraco, H 2 S0 3 , que se forma pela 
combinagao com umidade na atmosfera: 

S0 2 (g) + H 2 0 —► H 2 S0 3 (a^) 

Subseqliente oxidagao lenta produz o acido forte, acido sulfurico, H 2 SO 4 : 

2H 2 S0 3 (ag) + O 2 (g) ~► 2H + (a^) + 2HS0 4 “(a^) 

Em gotas de uma solugao aquosa (chuva acida) que destroi desde o pulmao ate a rocha 
calcaria. Felizmente a recuperagao de subprodutos do enxofre de varios processos industrial 
tern sido feita nos ultimos anos. 

O enxofre apresenta uma variedade de formas alotropicas. O enxofre estavel a 
temperatura ambiente e um solido amarelo constitufdo de cristais ortorrombicos. Este e 
conhecido como enxofre rombico ou enxofre-a e e soluvel em solventes nao-polares, como 
CS 2 e CCI 4 . Nessa variedade a molecula e cfclica: um anel Ss enrugado. (Ver Figura 20.5.) 
Esses aneis sao empacotados num retfculo cristalino ortorrombico. 

Quando o enxofre rombico e aquecido lentamente, transforma-se na forma cristalina 
monoclmica a 96°C (a 1 atm). A mudanga e muito lenta, como a maioria das transformagoes 
de fase solido-solido. A estrutura do enxofre monoclmico (ou P) nao e conhecida, mas 
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evidencias indicam que as mesmas moleculas cfclicas Sg estao presentes no retfculo cristalino 
monoclmico. O aquecimento do enxofre monoclmico produz eventualmente a fusao a 119°C, 
formando um lfquido movel, brilhante, cor de palha. Este lfquido e constitufdo basicamente de 
aneis Sg, mas evidencias indicam que alguns aneis maiores, talvez S 20 ou mais, estao tambem 
presentes. Acima de 160°C uma mudanga brusca ocorre: o lfquido escurece, dando um 
produto castanho-avermelhado, e se toma muito viscoso. Aparentemente a agitagao termica 
faz com que a maioria dos aneis se rompam e seus terminals se juntem formando cadeias 
compridas de atomos S, que entao ficam entrelagadas umas com as outras. Com o 
aquecimento contfnuo, o lfquido se torna menos viscoso, a medida que o tamanho medio das 
cadeias diminui, ate que a 445°C ele ferve. No ponto de ebuligao normal, o gas consiste em 
uma mistura de fragmentos que se dissociam formando fragmentos ainda menores a altas 
temperaturas. A 800°C, as moleculas S 2 predominam; sao semelhantes a O 2 na configuragao 
eletronica. Acima de 2000°C, enxofre monoatomico esta presente. 



Figura 20.5 A molecula de enxofre. 

Quando o enxofre lfquido em cerca de 350°C e resfriado subitamente, sendo despejado 
em agua, forma-se uma substancia estranha, elastica, chamada enxofre plastico ou amorfo. E 
muito parecida com uma goma de mascar e aparentemente consiste em muitas cadeias longas 
entrelagadas. Depois de alguns dias, ela gradualmente torna-se menos elastica, mas 
quebradiga e de cor brilhante, voltando a se transformar nos cristais estaveis ortorrombicos. 
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A Figura 20.6 mostra, esquematicamente, o diagrama de fases para o enxofre. Como 
se pode ver, existem tres pontos triplos: fases rombica-monoclmica-gas, monoclmica-lfquida- 
gas e rombica-monoclmica-lfquida. 

Os estados de oxidagao mais comuns do enxofre em seus compostos sao -2, +4 e +6. 
O estado -2 corresponde ao ganho de dois eletrons formando o ion sulfeto S 2 “ ou ao 
compartilhamento de dois eletrons com um ou dois elementos mais eletropositivos. O estado 
+4 corresponde ao compartilhamento dos quatro eletrons 3 p do enxofre com atomos mais 
eletronegativos, enquanto o estado +6 indica que todos os seis eletrons de Valencia sao usados 
na ligagao. A existencia de um estado de oxidagao positivo correspondendo ao numero do 
grupo e de outro estado duas unidades abaixo constitui um exemplo do efeito do par inerte. 
Este termo refere-se aos eletrons s da camada de Valencia, usados na ligagao no estado de 
oxidagao mais alto, mas nao no estado de oxidagao inferior. 



3x10' 

1x10’ 


,-5 


96 119 428 445 

Temperatura, °C 


Figura 20.6 Diagrama de fases para enxofre (ambos os eixos distorcidos). 
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Sulfetos. Os sulfetos podem ser preparados por combi nagao direta dos elementos. 
Suas solubilidades em agua variam absurdamente: o sulfeto de sodio, Na 2 S, e extremamente 
soluvel, enquanto o produto de solubilidade do sulfeto de platina, PtS, e 1 x 10' 72 . (Quantos 
ions Pt 2+ estao presentes em 1 litro de uma solugao saturada de PtS?) Os sulfetos metalicos se 
originam do sulfeto de hidrogenio, H 2 S,um gas com "odor de ovo podre". (Quando os ovos 
ficam podres, eles desprendem, entre outras coisas, H 2 S,) O sulfeto de hidrogenio e 
extremamente venenoso, ainda mais do que o cianeto de hidrogenio ou o monoxido de 
carbono. Felizmente, o olfato humano pode detecta-lo em rnveis que estao muito abaixo do 
ponto de perigo; infelizmente, porem, ele tern a propriedade de gradualmente diminuir o 
sentido do cheiro, tomando o nariz um detector imperfeito do H 2 S. 

O sulfeto de hidrogenio pode ser preparado pela reagao de hidrogenio com enxoffe 
fundido, aquecendo o enxofre com varios hidrocarbonetos, como a parafina, ou pela reagao de 
sulfetos mais soluveis com acidos: 

m + (aq) + FeS(s) —► H 2 S(g) + F z 2 \aq) 


Essa reagao foi usada por muitos anos na preparagao de H 2 S em laboratorio, mas hoje 
ela foi substitufda por um metodo mais seguro: a hidrolise da tioacetamida. Essa reagao e 
muito lenta em solugoes neutras, mas e rapida na presenga de acidos ou bases. Em solugao 
acida, a reagao e: 


H S 

I # HO 

H-C-C I # 

I \ + H + + 2H 2 0 H-C ~C 

H N-H I \ 

I H O-H 

H 

ticacetamida acidoacetico 


+ nh 4 + +h 2 s 


O sulfeto de hidrogenio e um gas em temperaturas e pressoes normais. O baixo ponto 
de ebuligao (-61°C), quando comparado com o da agua, indica que deve haver pouqufssima 
ligagao de hidrogenio no lfquido. O H 2 S e uma molecula angular, com angulo de ligagao de 
92°, menor que o de H 2 0 (105°). A diferenga pode ser explicada devido a menor 
eletronegatividade do enxofre, no qual os pares eletronicos estao mais afastados no H 2 S do 
que os do oxigenio em H 2 0, e ha uma redugao de repulsao par compartilhado - par 
compartilhado, decrescendo o angulo de ligagao no H 2 S, 
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O sulfeto de hidrogenio e um acido diprotico fraco com K\ = 1,1 x 10" 7 e^= 1,0 x 
10' 14 . Ja discutimos o papel do sulfeto de hidrogenio na precipita§ao de sulfetos de 
solubilidade variada. (Yer Se<jao 16.4.) Observe o valor baixo de K 2 no H 2 S; isto significa que 
o ion sulfeto e muito hidrolisado e, portanto, as solugoes dos sulfetos de metais alcalinos, 
todos muito soluveis, sao extremamente basicas. 

O ion sulfeto reage com o enxofre formando ions polissulfeto. Quando solu£oes de 
metais alcalinos ou sulfeto de amonio sao aqueci das com enxofre, por exemplo, uma serie de 
reagoes ocorre, das quais as duas primeiras sao: 

S 2 -(aq) + S(s) —► S 2 2 ~(aq) 

S 2 2 -(aq) + S(s) —► S 3 2 ~(aq) 

(Aqui, representamos, simplificadamente, o enxofre pelo seu sfmbolo, 
preferencialmente a formula molecular Ss.) Esses ions sao realmente ions sulfeto com numero 
variavel de atomos de enxofre ligados; por exemplo, a estrutura de Lewis para S 4 2- e: 



Solugoes de sulfetos estocadas nos laboratories, usualmente contem polissulfetos, 
porque o ion sulfeto e oxidado a enxofre pelo oxigenio do ar: 

O 2 (g) + 2S 2 ~(aq) + 2H 2 0 —► 2S(.s’) + AOW(aq) 

E, entao, parte do enxofre se combina (lentamente) com algum S 2_ remanescente, 
formando uma mistura de polissulfetos (formulados com S x 2_ ). 

Dioxido de Enxofre e os Sulfetos. Quando o enxofre e queimado no ar, ha produgao 
de dioxido de enxofre, S0 2 : 


S( 5 ) + 0 2 (g) —► S0 2 (g) 
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Este e um gas incolor que se condensa num lfquido a 10°C (a 1 atm). E toxico, mas 
seu odor extremamente irritante, em circunstancias normais, toma virtualmente impossfvel 
inalar uma dose fatal. Ja foi utilizado em refrigeradores comerciais e domesticos, mas agora e 
praticamente produzido para oxidagao posterior na fabricagao do acido sulfurico (veja a 
seguir). 

SO 2 e uma molecula angular, hrbrido de ressonancia de estruturas analogas as do 

ozonio: 

s. «-> .s. . 

:o; ‘ o: :o" :.o; 


O dioxido de enxofre e o anidrido do acido diprotico, o acido sulfuroso, H2SO3, ou 
(HO) 2 SO. A reagao de hidrata§ao e escrita da seguinte forma: 

S0 2 (g) + H 2 0 —► H 2 S0 3 (a^) 

E as solu£oes aquosas de S0 2 sao usualmente denominadas “solugoes H 2 S0 3 ”. 
Acredita-se, entretanto, que a maioria do soluto remanescente como SO 2 esteja em equilrbrio 
com pequenas quantidades de H 2 S 0 3 : 

SO 2 (aq) + H 2 O H 2 S 0 3 (a^) 

E as concentragoes de H 2 S 0 3 nestas solugoes sao, entretanto aparentemente muito 
baixas; portanto, a primeira dissociagao e freqtientemente representada como: 

SO 2 (aq) + H 2 0 —► H + (aq) + HSO f(aq) K l = 1,3 x 10 ' 2 

Os sais do acido sulfuroso sao os hidrogenossulfitos (bissulfitos), que contem o ion 
HS0 3 “, e os sulfitos, que contem o ion S0 3 em forma de piramide trigonal. Qualquer sulfito 
ou bissulfito desprende gas SO 2 quando acidulado: 

SO 3 2 ~(aq) + 2H + (aq) ~► S0 2 (g) + H 2 0 
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Os sulfitos e os hidrogenossulfitos sao agentes redutores; em laboratorio, suas 
solugoes aquosas nao sao estaveis, sendo gradualmente transformadas em solugoes de sulfatos 
devido a oxidagao pelo O 2 do ar: 

2SOs 2 ~(aq) + 0 2 (g) —► 2SO t(aq) 

Os sulfitos sao tambem agentes oxidantes; eles oxidam, por exemplo, os ions sulfeto 
em solugao: 


SO 3 2 ~(aq) + 2S 2 ~(aq) + 3H 2 0 —► 3S(s) + 60H(aq) 

Por essa razao, S 03 2- e S 2_ nao podem coexistir em solugao. 

Trioxido de Enxofre e Sulfatos. A oxidagao do S0 2 a SO 3 pelo oxigenio: 

S0 2 (g) + 1 /20 2 (g) —► S0 3 (g) AG° = -70,9 kJ 

E uma reagao espontanea, mas descatalisada, e muito lenta. Essa reagao constitui a 
etapa chave da fabricagao do acido sulfurico pelo processo de contato. (Acompanhe a 
seqtiencia.) Com o objetivo de aumentar a velocidade da reagao, utiliza-se um catalisador, 
usualmente oxido de vanadio (Y) (pentoxido de vanadio, Y 2 O 5 ). 

A molecula de SO 3 e plana, trigonal e pode ser representada como hfbrido de 
ressonancia de tres formas: 

; p : =0 : :Q: 

. .S.. ...s. . ^. .s. . 

:o: "o: ;o” :o; ;o; :o; 


SO3 e o anidrido do diprotico acido sulfurico, H2SO4 ou (H 0 ) 2 S 02 . Este acido e o 
reagente industrial mais importante, com excegao, sem duvida, da agua. Quase todas as coisas 
fabricadas na terra dependem, de uma maneira ou de outra, do acido sulfurico. (Em 1987, 
foram produzidos 40 milhoes de toneladas nos Estados Unidos.) E preparado quase que 
exclusivamente pelo processo de contato. Como foi descrito, esse processo envolve a 
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oxidaqao catalftica do SO 2 a SO 3 . Teoricamente, deveria ser possfvel adicionar agua e obter 
H 2 SO 4 do S0 3 : 


h 2 0(/) + so 3 (g) —► h 2 so 4 (/) 

Na pratica, essa rea§ao e lenta: H 2 SO 4 tende a formar uma nevoa cujas partfculas 

CUStam a coalescer (Acido sulfurico foi o maior componente do mortal "fog" da Londres vitoriana, Inglaterra). O 

problema e resolvido industrialmente pela dissolugao do S0 3 em H 2 S0 4 : 

so 3 (g) + H 2 so 4 (/) —► h 2 s 2 o 7 (/) 

O produto desta reagao e conhecido como acido dissulfurico ou pirossulfurico. (Ha 
denominagoes antigas que ainda sao usadas: acido sulfurico fumegante 6 oleum.) A adigao de 
agua ao acido dissulfurico produz o acido sulfurico desejado: 

H 2 S 2 0 7 (/) + H 2 0(/) —► 2H 2 S0 4 (/) 

Em todos esses compostos do enxofre cada atomo e circundado tetraedricamente por 
quatro oxigenios, de maneira que a rea§ao anterior pode ser esquematizada como: 



Aqui, as cunhas indicam ligaqoes a oxigenios acima do piano do papel, e as linhas 
tracejadas, a oxigenios abaixo desse piano. 

O acido sulfurico comercial contem aproximadamente 95% em massa e constitui uma 
solugao 18 mol/L. Seu ponto de ebuligao e cerca de 330°C, embora a essa temperatura ele 
comece a se decompor em SO 3 e H 2 0. O lfquido puro e mais dissociado do que a agua: 
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H 2 SO 4 ++ H + + HS0 4 


K= [H + ][HS0 4 _ ] = 2 x 10- 


Mas essa dissocia?ao e usualmente escrita como: 

H 2 S0 4 <-► H 3 S0 4 + + HS0 4 “ K= [H 3 S0 4 + ][HS0 4 1 = 2 x 10' 4 

18 mol/L, ou "concentrado", H 2 S0 4 e um agente desidratante poderoso e e empregado 
como tal em laboratorio. Ele deve sua aqao desidratante a tendencia de formar hidratos, tais 
como H 2 S0 4 , H 2 0, H 2 S0 4 , 2H 2 0, etc. Ele tambem remove agua de carboidratos e outros 
materials organicos que contem hidrogenio e oxigenio. Com a sacarose (agucar de cana), a 
reagao pode ser escrita como: 

Ci 2 H 22 Oh(s) + 11H 2 S0 4 —► 12C(s) + 11H 2 S0 4 x H 2 0 

Sendo que o carbono e obtido rapidamente como uma massa esponjosa preta e 
quebradi?a. 

A regra sempre repetida "adicione sempre o acido a agua e nao o contrario" e muito 
importante quando se dilui o acido sulfurico concentrado. Se a agua e adicionada ao acido, 
como ela e menos densa, tende a flutuar na superffcie do H 2 S0 4 (densidade de cerca de 1,8 g 
cm" 3 ). A mistura dos dois lfquidos e entao limitada pela area de contato das duas camadas, de 
maneira que todo o calor de hidrata§ao e gerado af. Isso pode provocar salpicos de H 2 S0 4 
quente. O procedimento recomendado para diluigao de H 2 S0 4 concentrado e adicionar o acido 
a agua lentamente, resfriando extemamente e agitando fortemente a mistura. Isto permite o 
aquecimento geral mais ou menos uni forme da solugao. (Mesmo assim, o aumento da 
temperatura e pronunciado, portanto, o resffiamento exterior do ffasco e um procedimento 
prudente.) 

O acido sulfurico e um agente oxidante, mas nao muito forte, e de baixa velocidade, a 
menos que seja concentrado e aquecido. Quando e reduzido, o produto e geralmente S0 2 : 

3H 2 S0 4 (/) + 2Br ~(aq) ~► Br 2 (aq) + SO 2 (g) + 2HSO f(aq) + 2H 2 0 

O cobre metalico, que nao e um agente redutor suficientemente forte para ser 
dissolvido pelos chamados acidos oxidantes, como HC1, se dissolve em H 2 S0 4 concentrado e 
quente: 
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3H 2 S0 4 (/) + Cu(s) 


Cu 2+ (aq)+ SO 2 (g) + 2HSO 4 ~(aq) + 2H 2 0 


(Nas duas ultimas equagoes representamos o acido como H 2 S0 4 , porque essa e a 
especie predominante; a presenga de agua e necessaria para ocorrer apreciavel formagao de 
ions hidronio e bissulfato, porem esta quantidade de agua e pequena antes do infcio da 
reagao.) 

O acido sulfurico e um acido diprotico forte. Tambem a sua segunda dissociaqao tem 
uma constante alta, 1,2 x 10“ 2 mol/L. Ele forma duas series de sais, os hidrogenossulfatos ou 
bissulfatos, que contem o ion HS0 4 “, e os sulfatos, contendo o ion S0 4 2- . Os bissulfatos sao 
acidos, devido ao alto valor de K 2 para H 2 S0 4 . Os sulfatos deveriam ser basicos, mas a 
extensao da hidrolise e tao pouca que o efeito e muito pequeno: uma soluqao 1 mol/L de 
Na 2 S0 4 tem pH = 7,9. 

Tiossulfatos. Atomos de enxoffe podem substituir atomos de oxigenio em oxoacidos e 
oxoanions. Um exemplo e o ion tiossulfato, S 2 0 3 2- . (O prefixo tio indica a substituigao do O 
pelo S.) 


:0: 

2- 

:6: 

:0:S:0: 


:0:S:0: 

: 0 : 


:0: 

sulfato 


tiossulfato 


Esse ion pode ser preparado pela ebuligao do enxofre em uma soluqao de sulfito: 

S (s) + SO 3 2 -(aq) ~► S 2 0 3 2 ~(aq) 

O acido correspondente, o acido tiossulfurico, H 2 S 2 0 3 , e instavel mesmo em soluqao; 
qualquer tentativa para produzi-lo por acidificaqao da soluqao de tios sulfato forma enxofre 
como uma suspensao leitosa, que gradualmente se coagula e sedimenta: 

S 2 0 3 2- (ag) + 2n + (aq) —► S (s) + S0 2 (a^) + H 2 0 
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O ion tiossulfato e um agente complexante excelente. Com ions prata, forma-se um 
complexo: 


Ag + (aq) + 2S 2 0 3 2 (aq) —► Ag(S 2 0 3 ) 2 3 (aq) 

Que e tao estavel (K diss = 6 x 10' 14 ) que soluqoes de tios sulfato dissolvem os sais de 
prata AgCl, AgBr e Agl. 

Haletos de Enxofre. O enxofre forma uma variedade de compostos com os 
halogenios. Entre eles se incluem compostos com as formulas gerais S 2 X 2 , SX 2 , SX4, SX6, 
S 2 Xi 0 , embora nem todos os halogenios (X) sejam representados em cada formulagao. Todos 
esses compostos tern baixo ponto de ebuli§ao. As estruturas de suas moleculas podem ser 
previstas pela teoria VSEPR: as moleculas S 2 X 2 tern uma estrutura enviesada, semelhante a 
do H 2 0 2 ; SX 2 e angular; as moleculas SX 4 tern estrutura de gangorra, derivada da bipiramide 
trigonal com um par eletronico isolado na posiqao equatorial; SF 6 , o unico hexafluoreto bem 
caracterizado, e octaedrico; finalmente, S 2 Fi 0 pode ser considerado derivado de dois 
octaedricos SF6, cada um dos quais perdeu um atomo F, de maneira que os atomos S ligam-se 
diretamente. As estruturas dos haletos de enxofre sao vistas na Figura 20.7. 

O hexafluoreto de enxofre, SF 6 , merece atengao especial. Ele e um gas a temperatura 
ambiente, com peso molecular tal que e quatro vezes mais denso que o oxigenio gasoso. Ele e 
consideravelmente inerte, provavelmente devido a sua simetria; a "camada" de atomos de 
fluor protege o enxofre +6 do ataque dos reagentes. Isto leva a prever que sua inertia pode ser 
cinetica e nao termodinamica. Considere, por exemplo, a reagao: 

SF 6 (g)+ 3H 2 0(g) —► S0 3 (g)+ 6HF(g) 
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Usando energias-padrao de formatjao, podemos calcular AG° para ela: 


A G° = [(AG°/)so3 + 6(AG°/)hf] - [(AG°/)sf6 + 3(AG°/)h 2 o] 
= [(-371,1 + 6(-270,7)] - [(-1105,4) + 3(-228,6)] 


= -204,1 kJ 


Termodinamicamente esta reagao e espontanea, mas e muito lenta para ser observada. 
O hexafluoreto de enxofre e empregado como isolante gasoso em transformadores, chaves de 
alta voltagem e alto-falantes eletrostaticos. 
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20.7 O GRUPO VA (NAO-METAIS): NITROGENIO E FOSFORO 

Os elementos do grupo VA sao: nitrogenio, fosforo, arsenio, antimonio e bismuto. Sao 
ocasionalmente chamados pnicogenios ou pnigogenios, palavras originadas do grego que 
significam "sufocar". (Em alemao o nome para o nitrogenio e Stickstoff, literalmente "materia 
sufocante".) Como no grupo VIA, ha uma transiqao clara do carater nao-metalico para 
metalico quando se percorre a famflia de cima para baixo. Quimicamente, nitrogenio e fosforo 
sao nao-metais; seus hidroxicompostos sao acidos. Arsenio e antimonio sao mais bem 
classificados como metaloides e seus hidroxidos sao anfoteros. O bismuto e 
predominantemente metalico, formando hidroxidos basicos. 

As propriedades ffsicas dos elementos do grupo VA refletem um decrescimo 
semelhante na firmeza com que os eletrons estao presos. O nitrogenio e um nao-metal. O 
fosforo apresenta uma coleqao confusa de variedades alotropicas, mas uma delas e preta e 
conduz muito bem a eletricidade. Arsenio, antimonio e bismuto apresentam, cada um, pelo 
menos uma forma de aparencia metalica, e suas condutividades aumentam na ordem esperada: 
arsenio < antimonio < bismuto. 


Tabela 20.8 Os pnicogenios (grupo VA). 



N 

P 

As 

Sb 

Bi 

Configuragao da 

camada de Valencia 

2s 2 2p 3 

3s 2 3p 3 

As 1 Ap i 

5s 2 5p 3 

6s 2 6p 3 

Aparencia flsica 

(variedade alotropica 

mais estavel nas 

Gas 

incolor 

Solido Preto* 

Solido 

metalico 

Solido 

metalico 

Solido 

metalico 

CNTP) 

Ponto de fusao 

normal, °C 

-210 

416 (vermelho 

sublima) 

615 

(sublima) 

630 

271 

Ponto de ebuligao 

normal, °C 

-196 

- 

- 

1635 

1420 

eletronegatividade 

3,1 

2,1 

2,2 

1,8 

1,7 


^Outros alotropos sao mais comumente observados. 


Nesta seqao focalizaremos o nitrogenio e o fosforo. (Discutiremos o arsenio e o 
antimonio na Seqao 21.5 e o bismuto na Seqao 21.4). Algumas propriedades dos elementos do 
grupo VA sao apresentadas na Tabela 20.8. 


416 



NITROGENIO 

O nome desse elemento provem do grego e significa "formador de nitron", onde 
"nitron" se refere ao nitrato de potassio, KNO 3 . Em frances, o nome para o nitrogenio e az.oto, 
que significa "sem vida". (O pioneiro qurmico trances A. L. Lavoisier {Lavoisier e geralmente 
considerado o introdutor da quimica na era modema. Em 1789, ele publicou o primeiro livro-texto de quimica geral, Tratado 

Elementar de Quimica.} observou que um rato morreu quando mantido em atmosfera de 
nitrogenio). Os sais de amonio e os nitratos eram conhecidos dos primeiros alquimistas, que 
tambem prepararam o que deveria ser o acido nltrico. 

O nitrogenio ocorre na terra como o principal constituinte do ar (~ 78% em volume). 
Compostos inorganicos do nitrogenio nao sao comumente encontrados como minerais, porque 
a maioria deles e soluvel em agua. Em alguns locais de clima seco (ou que no passado tiveram 
clima seco) existem jazidas de nitratos, geralmente nitratos impuros de sodio ou potassio. 

O nitrogenio e encontrado em compostos organicos em todos os seres viventes, 
animais e plantas. Proteinas, por exemplo, sao moleculas gigantes, cujas pe§as constituintes 
sao compostos contendo nitrogenio chamados aminoacidos (Segao 23.14). Um exemplo de 
um aminoacido simples e o acido aminoacetico, ou glicina: 



A fonte de nitrogenio combinado na materia viva e, em ultima analise, a atmosfera, 
embora o gas N 2 nao seja diretamente util na srntese de proteinas. Uma das consequencias das 
tempestades eletricas e, entretanto, a produgao de pequenas quantidades de nitratos (NCb - ) e 
nitritos (NO 2 ”), que sao arrastados para a terra pela chuva. Alem disso, certas bacterias no 
solo e raizes de algumas plantas, especialmente os legumes, convertem o nitrogenio 
atmosferico em nitrogenio organico, que e entao transformado por outras bacterias em nitrato, 
a forma de nitrogenio mais usada pelas plantas na srntese de proteinas. (Esse processo e 
chamado "fixagao".) A diminuigao do nitrogenio atmosferico e compensada pela produ§ao de 
N 2 por certas bacterias do solo e pela degrada§ao de material proteico de plantas e animais. 
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Existe uma inter-relagao complexa envolvendo o N 2 da atmosfera, o N 03 - , NO 2 e NH 4 + do 
solo e o nitrogenio organico das bacterias e organismos de grande porte. Essa relagao, o ciclo 
do nitrogenio, mantem o conteudo do nitrogenio atmosferico constante. 

O nitrogenio elementar e preparado industrialmente pela destilagao fracionada do ar 
lfquido (Segao 20.3). Em laboratorio, pode ser obtido pela decomposigao termica de certos 
compostos. N 2 muito puro pode ser preparado, por exemplo, quando azoteto de sodio, NaN 3 , e 
aquecido cuidadosamente no vacuo: 

2NaN 3 0) —► 2Na(/) + 3N 2 (g) 

A mesma reagao ocorre (muito mais rapidamente) quando uma colisao aciona um 
"saco de ar" (air bag) em um automovel. 

O nitrogenio tambem e produzido pelo aquecimento do nitrato de amonio ou uma 
mistura de um sal de amonio e um nitrito: 

NH 4 NO 2 W —► N 2 (g) + 2H 2 0(g) 

Novamente, o aquecimento deve ser feito com cuidado; nitritos (e tambem nitratos) 
podem explodir quando aquecidos vigorosamente ou se tragos de agentes redutores estao 
presentes. A decomposi§ao do nitrito de amonio encontrou uma aplica?ao interessante na 
pressurizagao de bolas de tenis. Antes que as duas partes da bola sejam seladas, pequenas 
quantidades de NH 4 C1 e NaNC >2 sao colocadas dentro das mesmas e o calor usado para selar 
as duas partes produz nitrogenio, que pressurosa a bola. 

A molecula de nitrogenio pode ser representada como: 




Enquanto a teoria dos orbitais moleculares representa a tripla ligagao como 
(G s ) 2 (n y ) 2 (n 7 ) 2 . Essa ligagao e muito forte, tendo uma energia de ligagao de 945 kJ mol -1 . A 
grande forga da tripla ligagao no N 2 e responsavel pela pequena velocidade com que o 
nitrogenio reage com a maioria das outras substancias. A terra deveria ser um lugar muito 
diferente se essa ligagao fosse mais facil de ser rompida. Considere, por exemplo, a reagao 
entre N 2 e 0 2 no ar e H 2 0 nos oceanos, formando acido nftrico: 
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2N 2 (g) + 502(g) + 2H 2 O(0 —► 4H \aq) + 4N0 3 '(a^) 

AG° = +29,2 kJ (a 25°C) 


A partir do valor positivo de A G° parece que a reagao e nao-espontanea. Mas 29,2 kJ 
representam a variagao de energia livre padrao. Se temos: 


[H + ] 4 [NOf] 4 

AG = AG° 4- RT \n 3 g 

N 2 0 2 


= 29,2 x 103 J + (8,315)(298) In 


(0,010) 4 (0,010) 4 
(0,78) 2 (0,21) 5 


= -41,5 x 10 3 J, ou -41,5 kJ 


(ver Segao 17.5.) Assim, o ar e os oceanos sao termodinamicamente instaveis, 
tendendo a mudar para uma solugao dilufda de acido mtrico. Entretanto, a forga da tripla 
ligagao no N 2 implica uma energia de ativagao muito alta para essa reagao e, assim, ela e 
muito lenta. (Escritores de ficgao cientffica "inventaram" um catalisador que permitiria que 
essa ragao ocorresse rapidamente a temperatura ambiente.) 

Em seus compostos, o nitrogenio mostra todos os estados de oxidagao negativos e 
positivos desde -3 ate +5. Na maioria desses compostos o nitrogenio compartilha eletrons 
com outros atomos. Somente com metais fortemente eletropositivos, como lftio e sodio, o 
nitrogenio forma ions nitreto, N 3- . Os nitretos de elementos menos eletropositivos, alummio, 
por exemplo, consistem em redes cristalinas covalentes gigantes. Os chamados nitretos de 
metais de transigao nao contem nitrogenio -3; consistem em atomos de N nos interstfcios do 
retfculo metalico. Um exemplo e o caso do ago cementado duro, obtido mergulhando-se o ago 
quente em cianeto de sodio fundido, NaCN, formando uma camada superficial de ferro tenaz 
e dura contendo N e C intersticial. 


Amonia. Uma das substancias qufmicas mais importantes e a amonia, NH 3 , que e 
produzida por meio do processo Baber: 

N 2 (g) + 3H 2 (g) —► 2NH 3 (g) AH 0 -92,2 kJ 

Uma pressao extremamente alta (500 a 1000 atm) e usada para favorecer a formagao 
do produto (4 mols reagem para formar 2 mols do gas), juntamente com uma temperatura de 
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400 a 500°C, suficientemente alta para permitir que a reagao ocorra com uma velocidade 
razoavel, mas nao alta o bastante para mudar o equilfbrio para a esquerda. Um catalisador de 
ferro e tambem utilizado para aumentar a velocidade de reagao. 

A amonia pode ser produzida no laboratorio pela adigao de uma base forte a um sal de 
amonio e aquecimento, se necessario: 

NH A \aq) + OH ~{aq) —► NH 3 (g) + H 2 0 

A amonia e um gas incolor (ponto de ebuligao normal -33,4°C) com um odor 
pungente caracterfstico. Nao e muito toxica, embora a inalagao do gas em altas concentragoes 
cause serios problemas respiratorios. A amonia e considerada nao-inflamavel, mas pode 
queimar no ar: 


4NH 3 (g) + 30 2 (g) —► 2N 2 (g) + 6H 2 0(g) 

E algumas misturas de NH 3 e ar podem explodir. 

A amonia li'quida 6 incolor e e um solvente protonico semelhante a agua em muitos 
aspectos. Como a agua, possui uma constante dieletrica muito elevada, apresenta ligagoes de 
hidrogenio e e auto-ionizada: 


2NH 3 —► NH 4 + + NH 2 K= lx 10' 28 

A amonia lfquida e, conseqiientemente, um bom solvente para solidos ionicos, embora 
as solubilidades sejam geralmente menores que em agua. Por outro lado, entretanto, a amonia 
lfquida e muito diferente da agua nas suas propriedades como solvente: embora a agua reaja 
vigorosamente com metais fortemente eletropositivos, como o sodio: 

H 2 0 + Na(s) —► N'd(aq) + OH ~(aq) + V 2 U 2 (g) 

A reagao correspondente em amonia lfquida: 

NH 3 + NaO) —► Na + (NH 3 ) + NH 2 (NH 3 ) + 1 / 2 H 2 (g) 

E muito lenta, especialmente se os reagentes sao puros. [Nestas ultimas equagoes, 
(NH 3 ) mostra que a especie indicada esta presente em meio amoniacal, nao em solugao 
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aquosa.] Em vez disso, 'o sodio se dissolve em amonia, formando uma solugao azul-escura. 
Medidas de condutividade magnetica e eletrica mostram que as solugoes contem eletrons 
desemparelhados, aparentemente solvatados (formando amoniatos, nesse caso), como se 
fossem anions. O processo de dissolugao pode ser representado por: 

Na(s) —► Na + (NH 3 ) + e~(NH 3 ) 

A mobilidade dos eletrons e muito alta, dando solugoes de condutividades eletricas 
muito altas. A medida que a concentragao da solugao aumenta, a sua cor muda para bronze- 
brilhante e sua condutividade toma-se tao alta quanto a dos metais. Nas solugoes dilufdas, os 
eletrons estao fracamente presos em uma cavidade formada pelas moleculas de NH 3 
circundantes, mas, em solugoes concentradas, o eletron e essencialmente deslocalizado, como 
em um metal lfquido. Solugoes de todos os metais alcalinos, de alguns metais alcalino- 
terrosos (Ca, Sr e Ba) e de alguns dos metais de transigao mais eletropositivos podem ser 
preparadas, todas com alta condutividade e apresentando a mesma cor azul, um resultado da 
presenga do eletron amoniatado. Essas solugoes nao sao indefinidamente estaveis; a 
decomposigao esperada para formar hidrogenio, que pode ser escrita: 

e ~(NH 3 ) + NH 3 —► NU 2 ~(NH 3 ) + Vi H 2 (g) 

Ocorre a uma velocidade que depende da identidade do ion metalico que esta presente 
e da presenga de catalisadores como OH“ e NH 2 ”, e de certos oxidos e sais metalicos. 

A amonia e extremamente soluvel em agua. Historicamente, solugoes aquosas de NH 3 
foram chamadas hidroxido de amonio; mas esse composto nunca foi isolado. Alem disso, as 
evidencias indicam que moleculas discretas de NH 4 OH nao existem mesmo em solugao. O 
que na verdade esta presente? O sistema e evidentemente muito complexo, envolvendo 
intercambios protonicos entre as seguintes especies hidratadas: NH 3 , NH 4 + , H 2 0, OH - e H + . A 
dissociagao de amonia basica pode ser representada como: 

NH 3 (aq) + H 2 0 ^ NH 4 + (^) + OW(aq) 


Ou como: 


NH 4 OH(a^) <-► NH 4 + (a ? ) + OH ~(aq) 
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Para a qual a constante de dissociagao Ky, foi determinada como 1,81 x 10' 5 a 25°C. 

A molecula de amonia e uma piramide trigonal com um angulo H—N—H igual a 
108°. Ela sofre um movimento oscilatorio interessante, rapido, conhecido como inversao, no 
qual o atomo de nitrogenio parece executar um movimento para baixo e para cima do piano 
constitufdo dos tres atomos de hidrogenio da molecula. (Na verdade, os atomos de hidrogenio 
fazem a maior parte do movimento porque sao muito mais leves do que o nitrogenio.) A 
inversao do NH 3 e mostrada esquematicamente na Figura 20.8. 



Figura 20.8 Inversao da molecula de amonia. 


Os sais de amonio contem o ion de amdnio, NH 4 + , tetraedrico. As solu£oes dos sais de 
amonio de acidos fortes sao acidas por causa da hidrolise, que pode ser representada como: 

NH 4 + (ag) + H 2 0 ++ NH 4 OH(a^) + H + (aq) 


Ou como: 


NH 4 + (a^)+H 2 0 ++ NH 3 H) + H 3 0 + (a^) 


Ou ainda como: 

NH 4 + (a?) NH 3 (aq) + H + (aq) 

NH 4 C1 solido se sublima com decomposigao a 340°C: 

NH 4 C1(5) —► NH 3 (g) + HCl(g) AH° = 176 kJ 

Os dois gases formados imediatamente se recombinam, formando uma fumaga densa 
de NH 4 C1. Como H 2 S0 4 e muito menos volatil que HC1, o aquecimento do sulfato de amonio 
produz somente amonia como produto gasoso: 
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(NH 4 ) 2 S0 4 (s) 


NH 4 HSO 4 0) + NH 3 (g) 


Quando o nitrato de amonio e aquecido, ha forma§ao de oxido de dinitrogenio (oxido 
nitroso), N 2 0: 


NH 4 N0 3 (,s’) —► N 2 0(g) + 2H 2 0(g) 


(Essa reagao pode ser diffcil de controlar e algumas vezes e explosiva.) 


Outros Estados de Oxida^ao Negativos do Nitrogenio. O estado -2 do nitrogenio e 
representado pela hidrazina, N 2 H 4 , que contem uma ligagao simples N—N: 


H:N:N:H 

HH 


A hidrazina e um lfquido incolor que se parece com a amonia em alguns casos, embora 
sua aqao redutora seja mais poderosa e geralmente violenta. Queima facilmente noare tern 
sido usada no sistema de propulsao de foguetes, nos quais e oxidada por varios oxidantes, 
incluindo H 2 0 2 e N 2 0 4 . 

O nitrogenio apresenta o estado de oxidagao -1 na hidroxilamina, NH 2 OH: 

H:N:0:H 
H “ 

Ela e uma base fraca em agua, que se dissocia formando ions hidroxilamonio: 

NH 2 OH(ag) + H 2 0 ++ NH 3 OH + (a^) + OW(aq) K b = 9,1 x 10' 9 

A hidroxilamina pura e um solido extremamente instavel a temperatura ambiente. 

Oxidos de Nitrogenio. O nitrogenio se combina com o oxigenio formando uma serie 
de oxidos. 

O oxido dinitrogenio, N 2 0, tambem chamado oxido nitroso, 6 uma molecula linear 
contendo nitrogenio no estado +1. Ele pode ser descrito como hfbrido de ressonancia das 
seguintes formas principais: 

:N::N::0: :N::N:0: 
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Comparado com os outros oxidos de nitrogenio, o oxido de dinitrogenio e 
surpreendentemente estavel e nao-reativo, pelo menos a temperatura ambiente. Sofre 
decomposigao termica para formar seus elementos, o que pode ser responsavel por sua 
habilidade de manter a combustao de muitas coisas que queimam em oxigenio gasoso. N 2 0 e 
conhecido como "gas hilariante" desde o comego de 1800, quando se descobriu que a inalagao 
do mesmo produz euforia. Foi usado durante muitos anos misturado com o oxigenio como um 
anestesico geral brando por medicos e dentistas. 

O estado de oxidagao +2 do nitrogenio e representado pelo oxido de nitrogenio, NO, 
chamado de oxido nitrico. Ele se forma de N 2 e 0 2 como conseqiiencia de descargas na 
atmosfera inferior e radiagao ultravioleta na atmosfera superior. E tambem produzido quando 
ocorrem fafscas de alta temperatura, inclusive aquelas que ocorrem nos motores de 
automoveis. Pode ser obtido na redugao do acido nitrico em reagoes tais como: 

NOY (aq) + 3Fe 2+ (a<?) + 4H \aq) <-► NO(g) + 3F J\aq) + 2H 2 0 

NO e uma molecula fmpar (ou radical livre) e, por isso, e paramagnetica. Sua estrutura 
pode ser representada como hfbrido de ressonancia das formas: 

:N::0: :N::0: 


A configuragao eletronica MO desta molecula e: 

KK(a,.) 2 (o;) 2 (a x ) 2 ( % ) 2 (7i z ) 2 (7r;)' 

Que indica uma ordem de ligagao de 2,5, em concordancia com a distancia de ligagao 
observada. 

O oxido nitrico e um gas incolor que reage facilmente com o oxigenio, formando o 
dioxido de nitrogenio, castanho, N0 2 (Yer a seguir). NO mostra alguma tendencia em 
dimerizar no estado liquido. O solido deve ser composto inteiramente de dfmeros N 2 0 2 . 

O dioxido de nitrogenio, N0 2 , contem nitrogenio no estado +2. E um gas castanho 
formado pela oxidagao do NO, como mencionado anteriormente. Ele tambem pode ser obtido 
pela redugao de acido nitrico concentrado por alguns metais ou pela decomposigao termica de 
nitratos: 

2Pb(N0 3 ) 2 (s) —► 2PbO(.y) + 4N0 2 (g) + 0 2 (g) 
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N0 2 e outra molecula fmpar, mas mostra maior tendencia em dimerizar do que NO: 


2N0 2 (g) <-► N 2 0 4 (g) A// 0 =-61 kJ 

A medida que o dioxido de nitrogenio e resfriado, sua cor castanha esmaece e seu 
paramagnetismo decresce, como a mudanga de equilfbrio para a direita, e a percentagem de 
N0 2 na mistura diminui. No lfquido, no seu ponto de ebuligao normal (21°C), a percentagem 
de N0 2 e somente 0,1%. A molecula de dioxido de nitrogenio e angular, e as principais 
formas que mais contribuem para o hfbrido de ressonancia sao: 

•N. .N. . 

:o'' :o: :o: 'o: 


Oxoacidos e Oxoanions do Nitrogenio. O nitrogenio forma dois oxoacidos 
importantes. O primeiro e o acido nitroso, HN0 2 , ou HONO, um acido fraco (K a = 5,0 x 10' 4 ) 
que pode ser preparado pela acidificagao de nitritos, mas que nao pode ser isolado no estado 
puro. Os nitritos dos metais alcalinos podem ser obtidos pela decomposigao termica dos 
nitratos: 

2NaN0 3 (/) —► 2NaN0 2 (/) + 0 2 (g) 

Em solugao, o acido nitroso lentamente se desproporciona, formando NO e acido 

mtrico: 

3HN0 2 (a^) —► 2NO(g) + H + (aq) + NO f(aq) + H 2 0 

A ligagao no HN0 2 e descrita pela estrutura de Lewis: 

.N. H 

:o v :o: 


E o ion N0 2 e melhor representado como um hfbrido de ressonancia: 


•N. . 

:o v : o; 


.N. 

:o;'o: 
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Os nitritos sao venenosos, mas tern sido largamente usados em baixas concentragoes 
para preservar carne de porco e outras carnes. Ha evidencia, entretanto, de que esses nitritos 
reagem com as protemas formando compostos chamados nitrosoaminas, que sao 
carcinogenicos (agentes causadores de cancer). 

O acido nitrico, HNO 3 , ou HONO 2 , e um reagente qufmico industrial importante, a 
maior parte do qual e produzida pelo processo Ostwald. Nesse processo, a amonia e 
inicialmente oxidada usando-se um catalisador de platina ou platina-rodio: 


Pt 

4NH 3 (g) + 50 2 (g) -► 4NHO(g) + 6H 2 0(g) 


O oxido nitrico e entao misturado com mais oxigenio, produzindo dioxido de 
nitrogenio: 


2NO(g) + 0 2 (g) —► 2N0 2 (g) 


Que entao se desproporciona quando dissolvido em agua: 

3N0 2 (g) + H 2 0 —► 2H + (a^) + 2N0 3 “(a^) + NO(g) 

A solugao resultante e destilada e fornece HN0 3 puro, e o subproduto NO e reciclado. 
As formas de ressonancia que contribuem para o hfbrido do HN0 3 sao: 

: 0 : :Q 

. ..N. .H . .N. .H 

:o” :o: :o: :o; 

O acido nitrico e forte e, quando puro ou em solugao, soffe decomposigao fotoqufmica 
(luz induzida) lenta: 

4H + (ag)+ 4N0 3 _ (a^) —► 4N0 2 (a^) + 2H 2 0 + 0 2 (g) 

E NO dissolvido colore a solugao de amarelo ou castanho. No laboratorio, esta 
decomposigao pode ser fortemente diminufda mantendo-se a solugao em frasco ambar. 

O acido nitrico e um oxidante poderoso no estado concentrado. Seus produtos de 
decomposigao variam muito, dependendo do agente redutor e da concentragao envolvida. 
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Produtos que podem ser formados sao: NO 2 , HNO 2 , NO, N 2 O, N 2 , NH 30 H + , N 2 H 5 + e NH 4 + . 
Algumas reagoes tfpicas sao: 

Cu(s) + 2NO f(aq) + 4U + (aq) — ► Cu 2+ (a^) + 2NO(g) + 2H 2 0 (20.1) 

3Cu(s) + mOi(aq) + 8H + (aq) ~ ► 3Cu 2+ (a^) + 2NO(g) + 4H 2 0 (20.2) 

4Zn (s) + 2NOf(aq) + 10H + (aq) — ► 4Zn 2+ (a^) + N 2 0(g) + 5H 2 0 (20.3) 

4Zn(s) + N0 3 _ (a ? ) + 10H + (a ? ) —► 4Zn 2+ (a^) + NH 4 + (a<?) + 3H 2 0 (20.4) 

Das reagoes com cobre, a reagao 20.1 e favorecida com HN0 3 concentrado e a reagao 
20.2 com o dilufdo. (Isto e razoavel? Observe as estequiometrias nas reagoes 20.1 e 20.2.) Das 
rea?oes com zinco, a rea§ao 20.3 ocorre com HN0 3 dilufdo e a reatjao 20.4 com HN0 3 
dilufdo, a qual se adicionou H 2 S0 4 para aumentar [H + ], Com muitos agentes redutores se 
pode obter uma mistura de produtos. 

O acido nftrico concentrado dissolve praticamente todos os metais. Entre os que sao 
resistentes a sua agao oxidante incluem-se os metais nobres platina, ouro, rodio e irfdio. 
Alguns metais, como ferro e alumfnio, por exemplo, reagem formando um filme impenetravel 
de oxido, que essencialmente interrompe a reagao. (Yer passiva?ao, Segao 22.6.) Mesmo a 
platina nao resiste a poderosa mistura conhecida como agua regia, que e uma mistura de duas 
ou tres partes de HC1 concentrado e uma parte de HN0 3 concentrado, em volume. A agua 
regia dissolve metais e muitos compostos que sao insoluveis nos acidos isolados; seu poder 
solvente resulta da combinagao da habilidade oxidante do N0 3 “ e da habilidade complexante 
do Cl“. Reagoes tfpicas sao: 

3Pt(s) + 4NOf(aq) + 16H + (aq) + 18CP(^) —► 3PtCl 6 2 “(a^) + 4NO(g) + 8H 2 0 

3HgS(5) + 2N0 3 "(a ? ) + 8H + (a^) + 12C \~(aq) —► 3HgCl 4 2_ (a ? ) + 2NO(g) + 3S(s) + 4H 2 0 

Na primeira das reagoes, o fon nitrato oxida a platina para o estado +4, e entao o fon 
cloreto complexa-o. Na segunda reagao, o fon nitrato oxida o sulfeto ao enxofre, e o fon 
cloreto complexa o mercurio (II). 

Os sais do acido nftrico sao os nitratos, cuja maioria e bastante soluvel em agua. O fon 
nitrato nao se hidrolisa e e um agente complexante fraco. Ele pode ser detectado na analise 
qualitativa pela adi$ao de sulfato de ferro (II), FeS0 4 , e entao adiciona-se cuidadosamente 
H 2 S0 4 concentrado atraves das paredes do tubo de ensaio. Na parte superior da camada mais 
densa de H 2 S0 4 , N0 3 - e reduzido a NO pelo Fe 2+ . NO entao se complexa com o excesso de 
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Fe 2+ , formando o complexo nitrosilo ferro (II), [FeNO] 2+ , que e percebido como um anelou 
camada castanhos. (Este complexo e provavelmente melhor formulado como 
[Fe(H 2 0)5(N0)] 2+ .) Esse e o teste do anel castanho para os nitratos. 

O Ion nitrato e um Ion trigonal piano que pode ser representado como um hfbrido de 
ressonancia de tres formas equivalentes: 
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FOSFORO 

Fosforo (do grego, "luz de referenda") e o segundo membro do grupo VA. 
Diversamente do nitrogenio, ele nao ocorre isolado na natureza; a maior parte do fosforo e 
encontrada em depositos de rochas de fosfato, Ca 3 (P 04 ) 2 , apatita, Ca 5 F(P 04 ) 2 , e compostos 
semelhantes contendo fosfato de calcio, O fosforo elementar e obtido industrialmente pelo 
aquecimento das rochas contendo fosforo com carbono (na forma de coque) e dioxido de 
silfcio (areia) em fomos eletricos: 

2Ca 3 (P0 4 ) 2 (s) + 6Si0 2 (s) + 10C(s) —► P 4 (g) + 6CaSi0 3 + 10CO(g) 

O fosforo forma-se inicialmente como moleculas P 2 que se dimerizam e sao 
condensadas debaixo de agua, formando moleculas de fosforo branco, P 4 . 

O fosforo pode existir em pelo menos seis tipos de variedades alotropicas, das quais 
mencionaremos apenas tres. O fosforo branco, ja mencionado, e uma substantia muito 
reativa, venenosa, volatil, resinosa, branco-amarelada. E muito soluvel em solventes nao- 
polares como o benzeno, C 6 H 6 , e dissulfeto de carbono, CS 2 . Ele tern uma estrutura cubica 
(embora uma variedade hexagonal tambem exista) na qual as moleculas P4 ocupam os nos do 
retfculo. A molecula P4 tern estrutura compacta, nao-polar, tetraedrica, mostrada na Figura 
20.9. O fosforo branco deve ser guardado debaixo de agua para impedir que se inflame 
espontaneamente ao ar, uma rea§ao altamente exotermica: 

P 4 (s) + 50 2 (g) —► P 4 Oi 0 (s) AH° = - 2940 kJ 
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Figura 20.9 A molecula de fosforo branco. 



O fosforo branco ferve a 280°C formando vapor P 4 , que se dissocia acima de 700°C, 
dando P 2 , analogamente a N 2 . 

Aquecendo o fosforo branco a cerca de 260°C, usando iodo ou enxofre como 
catalisador, ha forma 5 ao de uma variedade vermelha amorfa de fosforo que subsequentemente 
cristaliza a altas temperaturas, originando o fosforo vermelho, que e muito menos reativo e 
menos venenoso do que o branco, pode ser guardado em contato com oaree insoluvel na 
maioria dos solventes. Ele tem uma estrutura composta de "tubos" de seqao pentagonal, 
arranjados em camadas tais que os tubos de camadas adjacentes estao em angulos retos em 
relaqao aos outros. A estrutura de um desses tubos e vista na Figura 20.10. 

Os fosforos branco e vermelho sao variedades mais comuns do elemento, mas a forma 
termodinamicamente mais estavel, nas condiqoes ordinarias, e a do fosforo preto. Sua 
estrutura consiste em camadas em zigue-zague de atomos de fosforo. 
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Oxidos de Fosforo. Quando o fosforo e queimado em atmosfera limitada de oxigenio, 
o produto e o hexaoxido de tetrafosforo, P 4 O 6 . Tambem e conhecido como oxido fosforoso 
(note o sufixo) ou trioxido de fosforo, um nome antigo que se justifica com base na sua 
formula empfrica. P 4 O 6 e um lfquido volatil que se congela a temperatura ambiente (23,8°C). 
A sua molecula e apresentada na Figura 20.11, com a do P4 para comparagao. Pode ser 
considerado que a molecula de P4O6 e derivada de uma molecula de P4 que se expande para 
acomodar um atomo de oxigenio ligado covalentemente entre cada par de atomos de fosforo. 

Quando o fosforo se queima em excesso de oxigenio, ou simplesmente no ar, o 
produto e o decaoxido de tetrafosforo, P4O10, tambem chamado de pentoxido de fosforo. E um 
solido branco, volatil, que se sublima a 360°C (a 1 atm). Sua molecula e semelhante ao P 4 O 6 , 
exceto que cada atomo de fosforo acomoda um oxigenio a mais alem dos oxigenios em forma 
de pontes. (Yer Figura 20.11.) 

P4O10 e um dos agentes desidratantes mais fortes que se conhece. Quando exposto ao 
vapor d'agua, ele se hidrata produzindo uma serie de acidos fosforicos (veja a seguir) que 
forma uma camada gomosa na superffcie do po branco. Quando P4O10 e hidratado 
rapidamente, sofrendo adi§ao da agua, ha libertagao de enorme quantidade de calor, podendo 
ocorrer violenta projegao do material. 

Oxoacidos e Oxossais do Fosforo. Quando se adiciona agua ao P 4 O 6 , ha formagao de 
acido fosfonico (formalmente chamado acido fosforoso): 

P 4 0 6 (.s’) +6H 2 0(/) —► 4H 2 PH0 3 (,s) 
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Figura 20.11 As estruturas de P 4 , P 4 O 6 e P 4 O 10 . 

Esse acido, solido a temperatura ambiente, e melhor formulado como (HO) 2 PHO, para 
indicar que ele e somente um acido diprotico. (K\ = 1,6 x 10' 2 e K 2 = 7 x 10' 7 .) Sua estrutura 



de Lewis e: 






Como a ligagao P-H nao e quebrada pela agua, o acido pode formar somente duas 
series de sais: os fosfonatos de hidrogenio (formalmente chamado dihidrogeno fosfitos), 
contendo o ion H 0 PH 0 2 _ , ou HPO3 , e os fosfonatos (formalmente, hidrogeno fosfitos), 
contendo o ion PH 0 3 2_ . (Este ultimo e chamado, simplesmente, ainda que incorretamente, 
fosfito.) 

Quando se adiciona agua ao P4O10 ha produgao de uma serie de acidos fosforicos. 
Algumas equates para a hidrata§ao dos oxidos sao: 

P 40 io( 5 )+ 2 H 20 (/) —► 4 HP 03 (s) Acido metafosforico 

2HP0 3 (s) + H 2 0(/) —► H 4 P 2 O 7 CS) Acido pirofosforico 

PLd^O?^) + H 2 0(/) —► 2H 3 P0 4 (,s) Acido ortofosforico 

O nome "acido fosforico" refere-se sempre ao acido orto. Ele e um agente oxidante 
fraco e um acido triprotico com K\ = 7,6 x 10' 3 , Ki = 6,3 x 10 ' 8 e = 4,4 x 10' 13 . Sua 
estrutura de Lewis e: 


:0 


H:0:P: 

0:H 

:6 
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20.8 CARBONO 

No grupo IVA da tabela periodica ha somente um elemento que pode ser classificado 
como um tfpico nao-metal: o carbono. (O nome provem do latim e significa "carvao".) O 
silfcio, logo abaixo do carbono no grupo, e melhor classificado como metaloide, porque 
apresenta um carater consideravel de semimetal. A medida que percorremos a tabela periodica 
da direita para a esquerda, os grupos vao aumentando o carater metalico, com os elementos 
nao-metalicos limitados ao topo do grupo. O carbono, o menos metalico do grupo, apresenta 
uma variedade alotropica que e condutora de eletricidade; assim, vemos tragos de carater 
metalico tambem neste elemento. Os hidroxicompostos do carbono sao, no entanto, 
claramente acidos, o que e uma evidencia do seu predominante comportamento nao-metalico. 

O ELEMENTO CARBONO 

O diamante e a grafita sao duas variedades alotropicas do carbono. O diamante se 
cristaliza na forma cubica ou octaedral, incolor quando puro, e geralmente apresenta faces e 
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extremidades curvas devido a defeitos no retfculo. (O diamante tambem apresenta uma outra 
forma, hexagonal.) O diamante e a substancia natural mais dura; e usado na trituragao, 
desbaste e gravagao em metais duros e outras substancias. A dureza do diamante provem de 
sua estrutura compacta, tridimensional, mostrada na Figura 20.12. Nessa estrutura, cada 
carbono usa todos os quatro eletrons de Valencia nos quatro orbitais hfbridos equivalentes sp 3 
(tetraedricos) para formar quatro equivalentes ligatjoes covalentes com quatro atomos de 
carbono adjacentes. 

O diamante e um isolante eletrico porque todos os eletrons de Valencia estao 
firmemente envolvidos na formagao de ligagoes sigma (a). Possui um alto mdice de refragao, 
o que significa que a luz que penetra sofre um forte desvio para o interior do diamante. Ele 
tambem apresenta grande dispersao, o que significa que o angulo de desvio da luz varia com 
o seu comprimento de onda (cor). Essas duas propriedades sao exploradas por lapidadores de 
diamantes, que fazem faces nas gemas do diamante visando produzir lampejos de grande 
"brilho". 

A segunda variedade alotropica do carbono e a grafita, cujas propriedades sao muito 
diferentes das do diamante. A grafita e um solido hexagonal (sua forma mais comum), preto, 
mole, com um brilho semimetalico que sugere a existencia de eletrons pouco ligados. Tern 
uma estrutura em camadas na qual cada camada apresenta uma rede de atomos de carbono, 
semelhante a uma "tela de galinheiro", como e mostrado na Figura 20.13a. Em cada uma 
dessas redes cada carbono esta ligado a tres outros, a distancia de 0,142 nm, que e mais curta 
que a distancia C—C do diamante (0,154 nm). Cada camada esta separada da outra por uma 
distancia de 0,334 nm. (Yer Figura 20.13Z?.) Dentro de cada camada na estrutura da grafita, 
cada carbono esta ligado a tres carbonos adjacentes, empregando tres de seus quatro eletrons 
de Valencia em hfbridos sp 2 (trigonal plana) para formar tres ligagoes covalentes equivalentes 
com seus tres carbonos adjacentes dentro da camada. Isto da origem a um esqueleto de 
ligagoes a que e suplementado por ligagoes n da seguinte maneira: os quatro eletrons de 
Valencia de cada carbono estao em um orbital p cujo eixo e perpendicular a camada de 
atomos. Esses orbitais p se sobrepoem lado a lado, formando um imenso orbital n 
deslocalizado, que se estende acima e abaixo de toda camada e que se estende lateralmente 
para a extremidade da camada completa. Cada carbono contribui com um eletron para essa 
nuvem 71 deslocalizada e esses eletrons sao responsaveis pelo brilho semimetalico da grafita. 
Eles tambem contribuem para a condutividade eletrica da grafita, que e cerca de 10 5 vezes 
maior nas diregoes dos pianos paralelos do que na diregao perpendicular. O modelo MO do 
orbital n deslocalizado esta esquematizado na Figura 20.14. 
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Ligagoes a 



deslocalizados 


Figura 20.14 A ligagao dentro de uma camada na grafita (esquematizada). 
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Figura 20.15 A ligagao na grafita: modelo de ressonancia. 


Comentarios Adicionais 

Os eletrons responsaveis pela condugao eletrica em um metal sao deslocalizados 
em tres dimensoes sobre o retfculo cristalino completo. (Yer Segao 9.5.) A grafita pode ser 
considerada um metal bidimensional. 


A ligagao entre as camadas de grafita e fraca, consistindo em forgas de London que 
podem suportar o cristal da grafita somente porque as camadas sao muito largas. As camadas 
podem escorregar umas sobre as outras, o que da a grafita propriedades lubrificantes muito 
uteis. (Durante a Segunda Grande Guerra, entretanto, foi observado que em varios 
componentes nos quais a grafita foi usada como lubrificante, em avioes que voam a grandes 
altitudes, ela perdeu essa propriedade. Depois que muitos avioes foram perdidos, foi 
verificado que as camadas de grafita nao deslizam no vacuo. A presenga de algumas 
moleculas que atuam como "bolas de rolamentos", como H 2 O, entre as camadas, parece 
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facilitar o deslizamento, e essas moleculas deixam a estrutura em baixas pressoes.) A 25°C e a 
1 atm a grafita e, por uma margem restrita, a forma alotropica mais estavel do carbono: 

Cidiamante) —► C (grafita) AG° = -2,9 kJ 

Mas a transform agao e muito lenta para ser observada nessas condigoes. Como o 
diamante tern uma estrutura mais compacta que a grafita, sua densidade e maior, e, como 
predito pelo princfpio de Le Chatelier, ele se toma estavel a altas pressoes. Assim, proximo de 
105 atm e 3000°C a transformagao grafita-diamante pode ser efetuada com o auxflio de 
metais de transigao como catalisadores. O processo e utilizado para obter cristais pequenos 
para fins industriais e tambem usado com sucesso na produgao de gemas de diamantes de 
varios tamanhos, mas a custo muito mais alto do que o empregado na mineragao. 
(Recentemente, um novo processo tern produzido diamantes de melhor qualidade do que 
qualquer ja obtido da terra.) 

Existem varias formas do carbono chamadas amorfas; incluem o carvao, fuligem e 
negro de fumo e, na verdade, sao variedades microcristalinas de grafita. Os pequenos 
fragmentos de grafita sao, nesses casos, tao minusculos que a superffcie total por grama de 
carbono e enorme. Como os eletrons nas superficies dessas partfculas nao sao todos 
necessarios para a ligagao entre elas, os atomos na superffcie tendem a ligar com outros 
atomos que podem estar perto. Quando essas formas de carbono sao tratadas para minimizar a 
area total da superffcie, sao chamadas carvoes ativados, e podem absorver grandes 
quantidades de gases e de componentes de solugoes lfquidas. Sao empregadas para muitos 
propositos, tais como controle de emissao de hidrocarbonetos usados como combustfvel nos 
automoveis, extragao de ouro e na purificagao da agua para fornecimento aos municfpios. 

COMPOSTOSINORGANICOS DO CARBONO 

Os derivados dos hidrocarbonetos (compostos que contem somente carbono e 
hidrogenio) sao comumente classificados como compostos organicos. Serao discutidos no 
Capftulo 23. Agora abordaremos alguns compostos inorganicos. (A distingao entre compostos 
organicos e inorganicos, entretanto, nao e sempre muito nftida.) 

O monoxido de carbono, CO, e um gas incolor e inodoro. E produzido quando as 
substancias contendo carbono, como madeira, carvao, gasolina e tabaco, sao queimadas, 
especialmente quando em atmosfera pobre de ar. O monoxido de carbono tern estrutura com 
uma tripla ligagao: 
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Muito semelhante a molecula N 2 , CO e N 2 sao isoeletronicos; isto e, possuem a mesma 
configuraqao eletronica. 

CO atua como ligante neutro (sem carga) em complexos chamados carbonilos. 
Tetracarbonilomquel, Ni(CO) 4 , e pentacarbonilaferro, Fe(CO) 5 , podem ser obtidos pela 
combi nagao direta dos elementos dos metais com monoxido de carbono. O nfquel 
tetracarbonilo se forma a temperatura ambiente e a 1 atm: 

NiO) + 4CO(g) <-► Ni(CO) 4 (g) AH 0 = -191 kJ 

Como prediz o princfpio de Le Chatelier, a reaqao ocorre no sentido inverso a 
temperaturas mais altas (ou pressoes mais baixas); o processo e usado na purificaqao do 
nfquel (processo Mond). 

A natureza toxica do monoxido de carbono e bem conhecida e relacionada com a sua 
habilidade de complexar metais. A molecula gigante da hemoglobina do sangue contem 4 
ions de ferro (II), Fe 2+ ,que sao complexados de tal maneira que eles podem aceitar um ligante 
extra. Quando esse ligante e o oxigenio molecular (O 2 ), a hemoglobina e convertida a 
oxihemoglobina por quatro etapas em um processo reversfvel: 

hemoglobina + 402 oxihemoglobina (4 etapas) 

A oxihemoglobina e formada nos pulmoes e transportada para as celulas, onde entrega 
o oxigenio. A hemoglobina se liga mais fortemente ao monoxido de carbono do que ao 
oxigenio, de tal modo que a inalaqao de pequenas quantidades de CO pode dar origem a 
quantidade suficiente da estavel carboxihemoglobina, limitando a capacidade transportadora 
de oxigenio no sangue. 

A combustao do carbono ou de compostos contendo carbono em um excesso de 
oxigenio conduz ao composto importante desse elemento, o dioxido de carbono, CO 2 . Ele e 
produzido industrialmente em grandes quantidades em processos de fermentagao e tambem na 
produ§ao de cal virgem (oxido de calcio, CaO), a partir do calcario (carbonato de calcio, 
CaCOs), pela decomposigao termica. E tambem a respiragao dos animais produz CO 2 . 
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O dioxido de carbono e o anidrido do acido carbonico, H 2 CO 3 . Este acido nao pode 
ser isolado, mas existe em pequenas concentragoes nas solugoes aquosas de CO 2 : 

CO 2 (aq) + H 2 0 <-► H 2 CO 3 (aq) K ~ 2 x 10 ' 3 


Como foi observado na Segao 15.6, todo CO 2 dissolvido e considerado como "acido 
carbonico", de maneira que o valor de K\, para a primeira dissociagao, usualmente escrito 
como: 

_ [H+HHCO3-1 
' [H2CO3] 

Ou como: 


= [H + ][HCOf] 
[CO,] 


E na realidade: 

_ [H + ][HCQ 3 -1 

1 [“acido carbonico”] 


Onde ["acido carbonico"] se refere a concentragao total molar de toda a especie neutra 
contendo carbono. Empregando essa convengao, K\ = 4,2 x 10 ' 7 e K 2 = 5,6 x 10" 11 . 

Sendo o acido carbonico um acido diprotico, ele forma duas especies de sais, os 
hidrogenocarbonatos (bicarbonatos), contendo o anion HCCV, e os carbonatos, contendo o 
anion C 03 2- . O carbonato de sodio, Na 2 C 03 , da uma reagao basica em agua devido a hidrolise 
do ion carbonato: 


C0 3 2 ~(aq) + H 2 0 —► HC0 3 '(a^) + OH ~(aq) K hl = 1,8 x 10 ' 4 

Por causa dessa reagao, o carbonato de sodio deca-hidratado, Na 2 C 03 x 10H 2 O, e 
conhecido como "soda de lavagem"; ja foi utilizado em residences para,aumentar a agao 
lavadora do sabao. (Oleos e graxas podem ser mais facilmente removidos das roupas em 
solugoes basicas.) O carbonato de sodio e usado, hoje em dia, como aditivo de detergentes. 
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Diferente dos fosfatos (ver Segao 20.7), os carbonatos sao relativamente inofensivos para o 
meio ambiente. 

O hidrogenocarbonato de sodio (bicarbonato de sodio, NaHC0 3 ) dissolve em agua 
para produzir uma solugao fracamente basica por causa dos equilfbrios competitivos: 

Hidrolise: HCOi(aq) + H 2 0 —► H 2 C0 3 (aq) + OW(aq) K hl = 2,4 x 10' 8 

Dissociagao: HCOf(aq) —► CO^iaq) + H + (aq) K 2 = 5,6 xlO' 11 

O primeiro predomina ligeiramente sobre o segundo. NaHC0 3 e conhecido como 
"fermento de soda". O "aumento" da a<jao no crescimento de bolos etc. e devido a reagao do 
dioxido de carbono produzido pela rea§ao do HC 03 - com substancias acidas: 

HC0 3 ~(a^) + H + (aq) —► H 2 0 + C0 2 (g) 

Dioxido de carbono tambem pode ser produzido pela decomposigao termica de 
hidrogenocarbonato de sodio e potassio, usado em "qufmica seca" em extintores. Com 
bicarbonato de sodio a reagao e: 

2NaHC0 3 (5) —► Na 2 CO 3 0) + H 2 0(g) + C0 2 (g) 

Com o nitrogenio, o carbono forma uma classe de compostos, os cianetos, que podem 
ser considerados derivados do cianogenio (CN) 2 , um gas altamente toxico. Cianogenio tern a 
estrutura: 

I :N:::C:C:::N:| 


O cianogenio e considerado um pseudo-halogenio, porque imita o comportamento dos 
halogenios. Compare, por exemplo, os desproporcionamentos de Cl 2 e (CN) 2 em solugao 
basica: 

Cl 2 (aq) + lOWiaq) —► OCl“ (aq) + CY(aq) + H 2 0 
(CN) 2 (a^) + 20H _ (a^) —► OC1 ~(aq) + CN"(^) + H 2 0 

O ion cianeto, CN“, e o anion do cianeto de hidrogenio, HCN, algumas vezes 
chamado acido cianidrico, um acido muito fraco (K a = 4,0 x 10' 10 ) em solugao aquosa. O 
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HCN e um gas muito toxico (usado em executes em prisoes) a temperatura ambiente e a 
pressoes atmosfericas ordinarias; tem odor de amendoas amargas. 

O segundo ion produzido no desproporcionamento do cianogenio e o cianato, OCNT. 
Cianato de amonio, NH 4 OCN, e de interesse historico. Em 1828, o qufmico alemao Friedrich 
Wohler preparou ureia pelo aquecimento de cianato de amonio, NH4OCN: 



Ate aquela epoca, pensava-se que a ureia somente poderia ser produzida como um 
subproduto dos organismos vivos e que compostos como a ureia continham uma especie de 
"fortja vital'" que estava ausente em compostos "inorganicos", como cianeto de amonio. 

O ion tiocianato, SCNT, esta relacionado com o cianato. E um agente complexante 
muito util; na analise qualitativa o complexo vermelho FeNCS 2+ (realmente, na solugao 
dilufda e Fe(H 20 )S(NCS) 2+ ) serve como indicador virtualmente nao-ambfguo da presenga de 
ions Fe 3+ na solu?ao. 

O carbono forma outros compostos com nao-metais; incluem tetracloreto de carbono, 
CCI 4 , sulfeto de carbono, CS 2 , fosgeno, COCI 2 , e fluorocarbonos, tais como C 2 F 6 . 

O carbono forma com os metais varios tipos de carbetos. Os carbetos dos metais 
fortemente eletropositivos contem anions carbetos, como C 4_ (no carbeto de alummio, AI4C3) 
e C 2 2 ~ (no carbeto de calcio, CaC 2 ). O carbeto de calcio reage com agua dando o acetileno, 
C 2 H 2 , que foi usado como lampiao dos mineiros e nos antigos farois de automoveis. A reagao 
e: 

CaC 2 ( 5 ) + 2H 2 0 —► C 2 H 2 (g) + 20H ~(aq) + Ca 2+ (aq) 

Muitos dos metais de transigao formam carbetos intersticiais nao-estequiometricos. 
Alguns deles, muito duros, apresentam altos pontos de fusao; os carbetos de tungstenio e 
tantalio sao empregados em ferramentas de corte na usinagem de metais. 

Com os metaloides o carbono forma solidos covalentes muito duros. O carborundum 
(carbeto de silfcio, SiC) serve como abrasivo para afiar e triturar metais e outras substancias. 
Ele tem a estrutura do diamante (Figura 20.12), exceto que os atomos de carbono e de silfcio 
se alternam no retfculo. 
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20.9 GASES NOBRES 

Os gases nobres helio, neonio, argonio, criptonio, xenonio e radonio ocorrem na 
atmosfera em pequenas quantidades. O helio tambem ocorre em alguns gases naturais nos 
Estados Unidos. Ele e obtido pela liquefa§ao e subseqliente destilagao fracionada. Neonio, 
argonio, criptonio e xenonio sao todos obtidos na destila§ao fracionada do ar lfquido. O 
radonio e intensamente radioativo; e um produto do decaimento radioativo do radio (ver 
Capftulo 24). Algumas das propriedades dos gases nobres estao na Tabela 20.9. 

Durante a primeira metade do seculo XX, poucos qufmicos deram atengao a 
possibilidade dos gases nobres formarem verdadeiros compostos. Na verdade, apenas 
clatratos dos gases nobres (Se?ao 20.4) eram conhecidos, mas eram considerados 
“pseudocompostos”. Como cada um desses elementos possui uma configura§ao da camada 
mais externa que impoe estabilidade, o termo gas inerte era comumente usado. Entao, em 
1962, Neil Bartlett, da British Columbia University, recusando se intimidar pela tradigao, 
tentou obter um composto de gas nobre, a primeira tentativa durante muitos anos. Ele tinha, 
na ocasiao, preparado o composto 0 2 PtF 6 , que contem o cation dioxigenilo, 0 2 + ; observando 
que a primeira energia de ionizagao do 0 2 e muito proxima a do Xe, ele tentou preparar 
XePtFg por metodos semelhantes - e teve sucesso. Depois do rompimento da barreira, quando 
se percebeu que a inercia desses elementos nao era absoluta, muitos outros compostos foram 
logo preparados. 

A maioria dos compostos bem caracterizados dos gases nobres contem xenonio, 
embora um pouco de compostos de criptonio e argonio tenha sido preparado. Um estudo 
detalhado da qufmica desses compostos esta fora da abordagem deste livro, mas discutiremos 
alguns poucos compostos de xenonio. 

Tabela 20.14 Os gases nobres. 


He Ne Ar Kr Xe Rn 


Configuragao da camada de 

Valencia 

Is 1 

2/2/ 

3/3/ 

4/4/7° 

5/5/7° 

6/6/ 

Ponto de fusao normal, °C 

-272 

-249 

-189 

-157 

-112 

-71 

Ponto de ebuligao normal, 

-292 

-246 

-186 

-152 

-107 

-62 

Percentagem em volume na 

0,0005 

0,0016 

0,093 

0,0001 

8 x 10“ 6 

6 x 10“ 18 


atmosfera 
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COMPOSTOS DE XENONIO 


O xenonio apresenta os estados de oxidagao +2, +4, +6 e +8 nos seus compostos. 
Alguns deles sao explosivamente instaveis, enquanto outros sao surpreendentemente estaveis. 
O difluoreto de xenonio, XeF 2 , e um solido branco, produzido na reagao de xenonio com uma 
quantidade limitada de fluor sob alta pressao e temperatura moderada. A molecula de XeF 2 
tem uma estrutura linear. O tetrafluoreto de xenonio, XeF 4 , e um solido branco, tambem 
preparado pela reatjao direta dos elementos, mas com maior pressao parcial de fluor. E um 
bom agente oxidante e sua molecula tem uma estrutura de quadrado planar. O estado de 
oxidagao +6 do xenonio e representado por numerosos compostos incluindo XeF ( , (estrutura 
complexa), XeOF 4 (estrutura de piramide tetragonal) e Xe 03 (piramide trigonal). O tetroxido 
de xenonio, Xe 04 , foi obtido e tem estrutura tetraedrica. Alem disso, alguns sais como o 
perxenato, Na 4 Xe 06 x 8H 2 0, foram isolados. 

As estruturas desses compostos nao-usuais concordam de forma marcante com as 
previsoes feitas pela teoria VSEPR. (Ver a Figura 20.16.) 



RESUMO 

O hidrogenio existe na forma livre como moleculas H 2 . Sao conhecidos tres isotopos 
do hidrogenio. As diferengas de massas entre eles dao origem a diferengas nas propriedades 
ffsicas e qufmicas, fato conhecido como efeito isotopico, que e mais pronunciado no 
hidrogenio do que em qualquer outro elemento. O hidrogenio e usualmente preparado pela 
redugao de compostos nos quais ele se encontra no estado de oxidagao + 1 . Isto pode ser 
efetuado por agentes redutores qufmicos ou pela eletrolise. O hidrogenio apresenta o estado 
de oxidagao +1 na maioria de seus compostos, mas pode ter estado -1 nos hidretos. 

O oxigenio 6 o elemento mais abundante da terra e e encontrado na forma livre na 
atmosfera, como dioxigenio (0 2 ), e em baixas concentragoes como trioxigenio (ozonio, O 3 ), O 
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dioxigenio pode ser preparado pela eletrolise da agua, pela decomposi§ao termica de certos 
oxidos e oxossais, ou pela destila§ao fracionada do ar lfquido. Nos seus compostos, o 
oxigenio apresenta estados de oxidagao que variam de -2 ate estados positivos nos compostos 
com fluor. O estado de oxidagao -2 e o mais comum e inclui oxidos, hidroxidos, oxoacidos e 
oxossais. Os peroxidos contem oxigenio no estado de oxidagao -1. 

O composto mais importante do hidrogenio e do oxigenio e a agua. Moleculas de agua 
sao incorporadas aos cristais nos hidratos. O gelo pode prender pequenas moleculas em 
estruturas fracas chamadas clatratos. 

Os elementos do grupo VIIA, os halogenios, sao fluor, cloro, bromo, iodo e astato. 
Esses elementos sao nao metalicos, mas essa tendencia diminui a medida que se percorre o 
grupo de cima para baixo. Os halogenios podem ser obtidos por processos eletrolfticos ou 
quimicos, exceto o fluor, que somente e preparado eletroliticamente. O fluor e o elemento 
mais negativo; nos seus compostos, apresenta o estado de oxidatjao -1, mas os outros 
halogenios mostram varios estados, ate o maximo de +7. 

Os calcogenios, os membros do grupo VIA, incluem oxigenio e enxofre 
caracteristicamente nao-metalicos. O enxofre elementar existe numa variedade de formas das 
quais o enxofre rombico e estavel em condigoes ordinarias. Os estados de oxidagao mais 
importantes sao -2 (nos sulfetos), +4 (no dioxido de enxofre e seus derivados) e +6 (no 
trioxido de enxofre e seus derivados). 

Os nao-metais do grupo VA, algumas vezes chamados de pnicogenios, consistem em 
nitrogenio e fosforo. O nitrogenio ocorre naturalmente como moleculas diatomicas com uma 
tripla liga$ao. Nos seus compostos ele apresenta estados de oxida§ao de -3 a +5. Os seus 
compostos mais importantes sao a amonia, os nitritos e os nitratos. O fosforo apresenta 
diversas variedades alotropicas, das quais as mais comuns sao a branca e a vermelha. Os mais 
importantes estados de oxida$ao apresentados pelo fosforo, nos seus compostos, sao +3 e +5. 

O carbono e o unico nao-metal tfpico do grupo TV A. Ele ocorre no estado livre como 
diamante e grafita. As propriedades dessas duas variedades sao completamente diferentes e 
refletem diferengas fundamentais nas estruturas. Os compostos inorganicos de carbono 
incluem os oxidos e seus derivados e o cianogenio e seus derivados. 

Os gases nobres incluem helio, neonio, argonio, criptonio, xenonio e radonio; sao, em 
geral, pouco reativos, mas o xenonio e, em menor extensao, o criptonio e o argonio, tambem 
dao origem a alguns compostos, mais comumente com fluor. 
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PROBLEMAS 

Nomenclatura 

20.1 De os prefixos que sao usados na nomenclatura qufmica para representar os 
numeros de 1 a 10 . 

20.2 Proponha um nome alternativo aceitavel para: 

(a) o ion cromico 

(b) o ion de estanho (II) 

(c) o Ion ferroso 

20.3 Explique o significado de cada um dos seguintes sufixos: 

(a) eto (b) ito (c) ato (d) ila. 

20.4 Explique o significado de cada um dos seguintes prefixos: 

(a) hepta (b) hipo (c) tetra (d) per. 

20.5 De o nome sistematico para: 

(a) bicarbonato de calcio, Ca(HC 03)2 

(b) bissulfeto de potassio, KHSO 3 . 

20.6 Especifique os nomes das seguintes substancias como acidas: 

(a) brometo de hidrogenio (HBr) 

(b) cianeto de hidrogenio (HCN) 

(c) sulfeto de hidrogenio (H 2 S) 

(d) iodeto de hidrogenio (HI) 

20.7 De o nome de cada acido da serie: HOBr, HBr0 2 , HBr 03 , HBr 04 . 

20.8 Indique o nome de cada anion da serie: IO , I0 2 , IO 3 , 104 - . 

20.9 De o nome dos seguintes Ions: 

(a) Cr0 4 2- (b) SCN (c) P0 4 3- (d) S0 3 2- (e) S 2 " 

(f) S0 4 2 - (g) HSO 3 2 - (h) S 2 0 3 2 - (i) Cr 2 0 7 2 - 
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20.10 De os nomes dos seguintes compostos: 



(a) A1C1 3 

(b) V 2 0 5 

(c) MnO 

(d) MgS0 3 

(e) Cd(CN) 2 

(f) AgC10 4 

(g) (NH 4 ) 2 Cr 2 0 7 

(h) Ba 3 P 2 

(i) Mg(HS0 3 ) 2 

0) HN0 2 

(k) Ba0 2 

(1)PH 3 

(m) AuCl 3 

(n) CaH 2 

( 0 ) HOBr. 


20.11 Escreva a formula de cada uma das seguintes substancias: 


(a) clorato de rubfdio 

(g) cloreto de ouro (I) 

(1) oxido de galio 

(b) sulfito de calcio 

(h) acido nitroso 

(m) tetraenxofre 

(c) carbeto de silfcio 

(i) bis sulfato de zinco 

(n) sulfato de cobalto (III) 

(d) nitrito de calcio 

(j) hidrogenio peroxido de ( 0 ) hidrogenocarbonato de 

(e) acido perbromico 

calcio 

bario. 


(f) iodeto de cobre (I) 

(k) telureto de calcio 




Hidrogenio 

20.12 De os nomes e caracterize os isotopos do hidrogenio. Por que o efeito isotopico 
e maior no hidrogenio do que em qualquer outro elemento? 

* 20.13 Calcule a razao das velocidades de difusao do H 2 e D 2 na mesma temperatura. 
Repita o calculo para 16 0 2 e 17 0 2 . (A massa de 16 0 2 e 15,9949 u e a do 17 0 2 e 16,9991 u.) 

20.14 Escreva a equagao para a reatjao que ocorre quando hidreto de sodio e 
adicionado a: (a) agua; (b) amonia lfquida. 

* 20.15 Se D 2 0 puro tem um pD = 7,35, qual sera o K w para D 2 0? 

20.16 Quais dos seguintes metais sao termodinamicamente capazes de reduzir H 2 0 a 

H 2 ? 

(a) Sn (c) Cd 

(b) Ag (d) Au 

20.17 Escreva uma equatjao balanceada para: 

(a) redugao de H 2 0 por Ba 

(b) oxidagao do metano, CH 4 , pelo vapor d' agua para produzir monoxido de carbono 
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(c) adigao de NaH a HC1 1 mol/L 

(d) queima de H 2 em CI 2 

Oxigenio 

20.18 Quais das seguintes especies podem ser paramagneticas? 

(a) Na 2 0 (b) Na 2 0 2 

(c) K0 2 (d) 0 2 F 2 

20.19 O que e ozonio? Voce esperaria que sua molecula fosse polar? Explique. 

20.20 Por que, a temperatura ambiente, os oxidos dos metais sao solidos enquanto os 
nao-metais tendem a ser gases? 

20.21 Escreva equates ilustrando o carater anfoterico de: 

(a) Zn(OH) 2 (b) Cr(OH) 3 

20.22 Escreva uma equagao para: 

(a) decomposi§ao termica de NaN0 3 formando NaN0 2 e 0 2 

(b) desidrata§ao termica de Ca(OH) 2 

(c) queima de Na em 0 2 

(d) queima de Li em 0 2 

(e) dissolutjao de Na 2 0 2 em agua 

(f) neutralizagao de H 2 0 2 por uma base forte. 

Agua 

20.23 A que temperatura a densidade da agua lfquida e maxima? Por que esse maximo 

ocorre? 


20.24 O que e um clatrato? Por que os clatratos nao sao considerados compostos 
"verdadeiros"? 

20.25 Escreva uma equagao para a rea§ao que ocorre quando cada uma das seguintes 
substancias e adicionada a agua: 

(a) K 2 0 (b) K 2 0 2 (c) K0 2 (d) S0 2 (e) Ca (f) C1 2 0. 
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Halogenios 

20.26 Embora o fluor oxide todos os metais, ele pode ser estocado em recipiente 
metalico. Explique. 

20.27 Considere o decrescimo na forga do acido nas series: 

(a) HCIO 4 , HCIO 3 , HCIO 2 , HCIO (b) HOC1, HOBr, HIO 

20.28 Br 2 e I 2 sao ambos amarelos em solugao aquosa dilufda. Como voce pode 
distinguir essas duas solugoes no laboratorio? 

20.29 Usando a teoria VSEPR, preveja a forma de: 

(a) C1 2 0 (b) C10 2 (c) C10 2 - (d) C10 3 " 

(e) C1 2 0 6 (f) C1 2 0 7 (g) IF0 2 

20.30 Desenhe a estrutura de Lewis para: 

(a) HOC1 (b) I 2 0 7 (c) Br0 2 

(d) I 3 - (e) OCl 2 - 

20.31 O iodo lfquido conduz a eletricidade por um mecanismo predominantemente 
eletrolftico. Dada a estabilidade do ion I 3 _ , escreva uma equagao para a dissociagao do I 2 . 

20.32 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) acidificagao de uma solugao de NaF 

(b) oxidagao de CE a Cl 2 por Mn0 4 ~ em meio acido 

(c) desproporcionamento de OBr“ em solugao basica 

(d) desproporcionamento de C10 2 em solugao basica. 

20.33 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) oxidagao de Nal em solugao aquosa pelo 0 2 

(b) redugao de 103 “ pelo F em meio acido 

(c) desidratagao de HIO3 

(d) oxidagao de Nal por H 2 S0 4 concentrado formando I0 3 “ 
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Enxofre 

20.34 Descreva as mudangas que ocorrem quando o enxofre e aquecido desde a 
temperatura ambiente ate 2000°C. Correlacione as mudangas na aparencia com as mudangas 
na estrutura. 

20.35 Por, que o anel Sg e enrugado? 

20.36 As solugoes de sulfetos, sulfitos e nitratos geralmente se deterioram lentamente 
em laboratorio. Por que? Escreva as equagoes. 

20.37 Escreva as estruturas de Lewis para 

(a) S0 2 (b) S0 3 

(d) S 4 0 6 2 “ (e) S 2 0 7 2 - 

20.38 Descreva o processo de contato para a fabricagao de H 2 S0 4 . 

20.39 Escreva uma equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) dissolugao de ZnS em HC1 dilufdo 

(b) dissolugao de CuS em HNO 3 aquoso formando NO gasoso 

(c) dissolugao de PtS em agua regia 

(d) adigao de HCI a Na 2 S0 3 aquoso 

(e) oxidagao de S 2 “ em solugao basica pelo Cr0 4 2- , formando Cr(OH) 4 _ 

(f) oxidagao de S0 3 2- por H0 2 “ em meio basico 

(g) dissolugao de AgBr em solugao aquosa de Na 2 S 2 0 3 

(h) queima de H 2 S. 

Nitrogenio e Fosforo 

20.40 Quais condigoes sao usadas no processo Haber? Por que? 

20.41 Qual e a relagao entre a cor azul de uma solugao de sodio em NH 3 lfquido e 
centros coloridos nos cristais? 

20.42 Os interiores das janelas em laboratorios pouco ventilados geralmente ficam 
embagados. Como o uso da amonia contribui para isso? 


(c) S 2 0 3 2 - 

(f) s 2 o 8 2 - 
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20.43 Desenhe a estrutura de Lewis para os oxidos de nitrogenio: 

(a) N 2 0 (b) NO (c) N 0 2 

20.44 Por que o paramagnetismo do N 0 2 decresce com a diminuigao da temperatura? 

20.45 Sugira uma razao pela qual quando Cu reduz HNO3 concentrado ha formagao de 
N 0 3 , enquanto, com HN 0 3 dilufdo, o produto e NO. 

20.46 Compare as estruturas e as propriedades dos fosforos branco e vermelho. 

20.47 Como estao relacionadas as estruturas de P4, P4O6 e P4O10? 

20.48 Escreva equagoes mostrando a hidratagao progressiva do P4O10. 

20.49 Coloque em ordem decrescente de concentragao todas as especies dos solutos 
presentes em: 

(a) solugao 0,1 mol/L de H3PO4 (b) solugao 0,1 mol/L de Na3P04 

20.50 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) decomposigao termica de azoteto de sodio 

(b) aquecimento de magnesio em nitrogenio 

(c) adigao de agua a nitreto de magnesio 

(d) dissolugao de calcio em amonia lfquida 

(e) combustao de metano em oxido nitroso. 

20.51 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) queima de fosforo em excesso de 0 2 

(b) mistura de duas solugoes de acido fosforoso com excesso de base 

(c) reagao de solugoes de NaHC03 e NaH 2 P04 
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Carbono 

20.52 Compare as diferengas em propriedades e estruturas do diamante e da grafita. 

20.53 Como o monoxido de carbono e preparado? Por que o monoxido de carbono e 
venenoso? 

20.54 Por que a distancia na ligagao carbono-carbono e mais curta na grafita do que no 
diamante? Por que o diamante e mais denso que a grafita? 

20.55 Desenhe a estrutura de Lewis para: 

(a) C0 2 (b) CO (c) HCH0 2 (d) C0 3 2- 

(e) HCN (f) CaC 2 (g) COCl 2 

20.56 Coloque em ordem decrescente de concentragao as especies presentes em uma 
solugao aquosa saturada de C0 2 

20.57 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) reatjao de carbeto de calcio com agua 

(b) desproporcionamento de cianogenio em meio basico; 

(c) decomposigao termica do nfquel tetracarbonilo 

(d) precipita§ao de carbonato de bario pelo borbulhamento de C0 2 em solugao saturada de 
Ba(OH) 2 

(e) redugao de Fe 2 0 3 pelo CO para formar ferro. 

Gases Nobres 

20.58 Por que muitos compostos dos gases nobres contem fluor? 

20.59 Preveja a estrutura de cada uma das seguintes especies, usando a teoria VSEPR: 

(a) KrF 2 (b) XeF 4 (c) XeF + 

(d) Xe0 3 (e) XeF 5 + (f) XeF 2 2+ 
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PROBLEMAS ADICIONAIS 

20.60 Embora o carbonato de calcio seja insoluvel em agua, bicarbonato de calcio nao 
o e. Por que o carbonato de calcio pode ser dissolvido em solugao aquosa de CO 2 ? 

20.61 A energia vibracional no ponto zero (energia vibracional de nfvel mais baixo) e 
menor para D 2 do que para H 2 . Como isso afetara a velocidade de uma reagao de D2 quando 
comparada com uma de H 2 ? Explique. 

20.62 Quais das especies apresentam o maior ponto de fusao: CaF 2 ou SF 2 ? Justifique 
a sua escolha. 

20.63 O composto instavel HOF foi chamado de acido hipofluoroso. Em que aspecto 
esse nome e improprio? Sugira um nome altemativo para esse composto. 

20.64 Desenhe a estrutura de Lewis de acordo com a evidencia de que 0 2 e 
paramagnetico e tern ligagao dupla. 

20.65 Sugira uma razao para o fato de que o iodeto de sodio cristalino tern uma 
coloragao amarela, apesar de que Na + e E sao incolores. 

20.66 O calor de formagao padrao do N 2 0 e +82 kJ mol -1 . Quando uma substancia se 
queima em N 2 0, o calor de combustao sera maior ou menor do que aquele produzido na 
queima em 0 2 ? Explique. 

20.67 Justifique o fato de que o berflio nao forma hidretos ionicos. 

20.68 Compare a ligagao no HCN com a do N 2 . Por que o ponto de ebuligao normal 
do HCN (26°C) e muito maior do que o do N 2 (-196°C)? 

20.69 A energia de dissociagao do F 2 e a afinidade eletronica do F sao ambas menores 
do que os valores correspondentes para o cloro. Por que, entao, F 2 e melhor agente oxidante 
que Cl 2 ? 
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20.70 O superoxido de potassio forma cristais tetragonais. Preveja a natureza da celula 
unitaria de KO 2 . 

20.71 Discuta por que o momento dipolar de NH 3 (1,50 D) e maior do que o de NF 3 
(0,20 D). 

20.72 AS para a transformagao do enxofre rombico a monoclfnico e positivo ou 

negativo? Explique. 

26.73 PCI 5 lfquido apresenta condutividade eletrolftica. Sugira as especies que podem 
estar presentes no lfquido. 

20.74 Justifique o fato de que o oxido de calcio e Ca 2 + 0 2_ e nao Ca + 0“. Como voce 
poderia mostrar experimentalmente que isso e verdade? 

20.75 Explique, em termos do princfpio de Le Chatelier, por que HN0 3 nao dissolve a 
platina, enquanto a agua regia dissolve. 

20.76 Sabe-se que uma solugao contem S0 3 2- ou S0 4 2 ~ (mas nao ambas). Sugira duas 
maneiras pelas quais o anion pode ser identificado no laboratorio. 

20.77 Com os dados fornecidos no capftulo, calcule A G° para o desproporcionamento 
do Cl 2 em solugao basica a 25°C. 

20.78 Voce acha que a especie 0 2 4 “ pode ser estavel? Explique. 

20.79 Prediga a estrutura de cada um dos seguintes inter-halogenios por meio da teoria 
VSEPR: 

(a) C1F 3 (b) IF 5 (c) C1F 5 (d) IC1 2 * 

(e) BrF 4 (f) IF 4 + (g) BrF 2 + 

20.80 Ba0 2 e um peroxido, enquanto Pb0 2 nao e, embora suas formulas sejam iguais. 
Explique. 
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20.81 Justifique o fato de que a hidoxilamina e uma base mais fraca que a amonia. 


20.82 Escreva a equagao para cada um dos seguintes processos: 

(a) oxidagao de bromato a perbromato pelo fluor 

(b) oxidaqao da agua pelo fluor produzindo oxigenio 

(c) queima de CH 4 em F 2 

20.83 Discuta por que, a temperatura ambiente, o nitrogenio existe como molecula 
diatomica, enquanto o fosforo nao. 

20.84 Mostre como a teoria VSEPR pode prever as estruturas de: 

(a) SC1 2 (b) SOCl 2 

(c) SF 6 (d) SF 4 

20.85 Discuta o fato de que a lei dos gases ideais parece falhar completamente para o 

N0 2 . 
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Capttulo 21 

OS METAIS REPRESENTATIVOS E OS SEMI-METAIS 

TO PI COS GERAIS 

21.1 OS METAIS ALCALINOS 
Preparagao dos elementos 
Reagoes dos elementos 
Compostos dos metais alcalinos 

Usos dos metais alcalinos e de seus compostos 

21.2 OS METAIS ALCALINO-TERROSOS 
Prepara§ao dos elementos 

Reagoes dos elementos 

Compostos dos metais alcalino-terrosos 

Dureza da agua 

Usos dos metais alcalino-terrosos e seus compostos 

21.3 O GRUPO DOS METAIS IIIA 
Alummio 

Galio, Indio e talio 

21.4 OUTROS METAIS REPRESENTATIVOS 
Estanho 

Chumbo 

Bismuto 

21.5 OS SEMI-METAIS 
Boro 

Silfcio 

Germanio 

Arsenio 

Antimonio 

Selenio 

Telurio 
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Voltaremos a nossa atengao, a partir de agora, aos metais. Neste capftulo veremos os 
metais representatives que formam os mais longos grupos na tabela periodica. Estes grupos 
tem sido chamados "grupos principais", e, de acordo com o uso nos Estados Unidos, os 
"grupos A". [No Capftulo 22 discutiremos os metais de transigao ("grupo B").] 

Antes de comegar e necessario rever o que entendemos por metal. A mais obvia 
propriedade fisica dos metais e sua aparencia (brilho metalico) e sua grande capacidade em 
conduzir calor e eletricidade. Como vimos na Segao 9.5, o retfculo cristalino de um metal e 
envolvido por uma nuvem de eletrons deslocalizados ou livres, que sao responsaveis por essas 
propriedades. A existencia desses eletrons deslocalizados e, em parte, resultado da baixa 
energia de ionizagao desses metais (Segao 7.3); atomos metalicos tendem a perder seus 
eletrons de Valencia facilmente. 

As propriedades qmmicas dos metais estao, tambem, relacionadas com a facilidade de 
remogao de eletrons, acompanhada de uma pequena tendencia dos atomos de receber eletrons. 
Assim, encontramos os metais formando ions positivos tfpicos nos compostos solidos e nas 
solugoes aquosas, onde estao hidratados. Os metais tem baixa eletronegatividade; indicando 
uma pequena tendencia para atrair eletrons. Como resultado, a ligagao metal-oxigenio em um 
hidroxido e tipicamente ionica e, portanto facilmente rompida pelas moleculas (polares) de 
agua. Em outras palavras, os hidroxidos metalicos sao basicos. 

A variagao de metalico a nao-metalico, quando se percorre um periodo da esquerda 
para a direita, ou de baixo para cima em um grupo da tabela periodica e gradual, de maneira 
que alguns elementos que "estao indecisos" sao melhor classificados como metaloides ou 
semi-metais. Esses elementos serao discutidos separadamente na Segao 21.5. 

21.1 OS METAIS ALCALINOS 

Os elementos do grupo periodico IA sao conhecidos como metais alcalinos. A palavra 
alcali e derivada de um termo arabico antigo que significa "cinzas de plantas"; o potassio e o 
sodio sao encontrados nas cinzas de plantas calcinadas. Esses elementos sao todos metais 
leves, com pontos de fusao baixos, pelo fato da ligagao nesses elementos ser puramente 
metalica e, portanto nao direcional. As densidades dos metais alcalinos sao baixas, como 
consequencia primaria de seus raios atomicos elevados. As suas condutividades eletricas sao 
muito altas. (Entretanto, nao tao altas como da prata, o melhor condutor eletrico a temperatura 
ambiente.) Todos os metais alcalinos se cristalizam com a estrutura cubica de corpo centrado. 
Os pontos de fusao e as densidades desses metais sao mostrados na Tabela 21.1. 
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Os nomes dos metais alcalinos provem de varias e interessantes fontes. Litio provem 
do grego e significa "pedra"; o litio e encontrado nas rochas e minerais. Sodio provem do 
latim, nome de um medicamento contra dor de cabega. Potassio e derivado de "pot ash", que 
significa "pote de cinzas", nome antigo para o carbonato de potassio impuro, que foi obtido 
como resfduo em um recipiente de ferro depois da evaporagao da solugao aquosa que serviu 
para extrair cinzas de madeira. Rubidio e cesio tern origem do latim, significando "vermelho" 
e "azul", respectivamente; esses elementos exibem linhas espectrais atomicas caracteristicas 
nas regioes do vermelho e do azul do espectro visfvel. Francio foi descoberto pela ffsica 
francesa Marguerite Perey. 

O sodio e o potassio sao relativamente abundantes na crosta terrestre, constituem 
respectivamente o sexto e o setimo elemento mais comum. Ocorrem em inumeros depositos 
minerais, como halita (sal de cozinha, NaCl), silvila (KC1) e camalita (KMgCl 3 x 6H 2 0), 
como tambem no oceano. O litio, o rubidio e o cesio sao muito raros; o litio e encontrado em 
alguns minerais de silicato, enquanto sao encontrados tragos de rubidio e cesio em rochas e 
minerais espalhados pelo globo. Todos os isotopos do francio tern meias-vidas muito curtas, 
mas suficientemente longas para permitir sua preparagao artificial e a verificagao das suas 
propriedades quimicas como sendo aquelas esperadas de um metal alcalino. 

PREPARAGAO DOS ELEMENTOS 

Os metais alcalinos podem ser preparados por redugao eletrolitica, geralmente de uma 
mistura de haletos fundidos ou hidroxidos. Assim, o litio e produzido industrialmente por 
eletrolise de uma mistura de LiCl-KCl, na qual o KC1 serve para abaixar o ponto de fusao. 
(Ver Segao 11.5.) Uma mistura de KCl-CaCl 2 e eletrolisada para obtengao do potassio. 


Tabela 21.1 Os metais alcalinos. 



Li 

Na 

K 

Rb 

Fr 

Cs 

Configuragao eletronica da camada de Valencia 

2s l 

3s l 

4 s 1 

5s' 

6s l 

Is 1 

Ponto de fusao normal, °C 

180 

98 

64 

39 

29 

— 

Densidade, g cm -3 

0,54 

0,97 

0,86 

1,5 

1,9 

— 


A redugao quimica pode ser empregada na produgao do potassio, rubidio e cesio. Em 
temperaturas elevadas, os hidroxidos, cloretos e carbonatos desses elementos podem ser 
reduzidos por hidrogenio, carbono e calcio. Com o carbonato de rubidio, a redugao pelo 
carbono e escrita como: 
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Rb 2 CO 3 0) + 2C0) 


2Rb(g) + 3C0(g) 


Da qual o rubfdio puro pode ser obtido por subseqliente condensagao. 

REA£OES DOS ELEMENTOS 

Os metais alcalinos reagem invariavelmente para formar ions 1+, tanto nos produtos 
cristalinos como em solugao. Assim, por exemplo, o sodio metalico reage vigorosamente com 
agua dando uma solugao de hidroxido de sodio: 

2Na(s) + 2H 2 0(/) —► 2Na + (aq) + 20H ~(aq) + H 2 (g) 

Por que os metais alcalinos nao formam ions 2+? A resposta e que a quebra da camada 
(n- 1) requer muita energia. (Como se pode verificar pelas energias de ionizagao dos atomos 
desses elementos na Tabela 21.2.) Em cada caso, a segunda energia de ionizagao e tao maior 
que a primeira, que a formagao de ions 2+ se toma impossrvel, exceto quando energias 
extremamente altas sao fornecidas (em arcos eletricos, a temperaturas extremamente altas 
etc.). Todos os metais alcalinos sao agentes redutores muito fortes, como podemos verificar 
atraves dos potenciais de redugao padrao, na Tabela 21.3. (Todos os valores dos potenciais 
sao altamente negativos, indicando uma tendencia muito pequena do ion ser reduzido a 
metal.) Escrita ao contrario: 


M(s) —► M \aq) + e- 

Cada semi-reagao, agora uma oxidagao, tern um potencial de oxidagao padrao, com 
um valor positivo elevado, mostrando a forte tendencia do metal alcalino em se oxidar. 
Entretanto, um paradoxo aparente e encontrado aqui. para a oxidagao do lftio e 3,04 V, o 
maior do grupo, o que mostra-nos a forte tendencia do lftio em se oxidar. Por outro lado, uma 
comparagao da energia de ionizagao na Tabela 21.2 indica que e necessario mais energia para 
remover um eletron do atomo de lftio do que de qualquer outro metal alcalino. Por que e mais 
facil oxidar o lftio do que qualquer outro metal alcalino? Se este e o que apresenta maior 
dificuldade em perder o seu eletron? Ou, em outras palavras, a tendencia de formar o ion 1+ 
no lftio deveria ser a menor e nao a maior? A aparente contradigao pode ser resolvida 
considerando que a energia de ionizagao e o potencial de oxidagao se referem a diferentes 
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processos. A energia de ionizagao e aquela necessaria para arrancar um eletron do atomo 
gasoso para formar o ion gasoso: 


M (g) -► M + (g) + e~ 


Tabela 21.2 Energias de ionizagao dos atomos dos metais alcalinos. 


Elemento 


Energias de ionizagao dos atomos dos metais alcalinos, kj mot 1 

Primeira 

Segunda 

Lftio 


520 

7296 

Sodio 


496 

4563 

Potassio 


419 

3069 

Rubfdio 


403 

2650 

Cesio 


376 

2420 

Francio 


370 

2170 

Por outro lado, o 

potencial de oxidagao mede 

a tendencia relativa para que um 

processo diferente ocorra, 

no qual o produto esta como Ion hidratado na solugao: 



M(s) —► M + (aq) + 

e 

Tabela 21.3 Potenciais-padrao de redugao para os metais alcalinos (25°C.) 

Redugao 


z,°,v 


e+ Li + —► 

U(s) 

-3,04 


e~ + Na + —► 

Na(s) 

-2,71 


e~ + K + —► 

K(J) 

-2,92 


e+ Rb + —► 

Rb(s) 

-2,92 


e- + Cs + —► 

Cs(j) 

-2,93 



Esta ultima reagao pode ser desdobrada em etapas: 


Etapa 1: 

M(s) - 

-> M (g) 

Etapa 2: 

M(g) - 

-> M + (g) + e _ 

Etapa 3: 

M\g) - 

-> M + (aq) 


(energia de sublimagao; absorvida) 
(energia de ionizagao; absorvida) 
(energia de hidratagao; liberada) 
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A primeira etapa requer certa quantidade de energia, a energia de sublirnagao, que e 
aproximadamente a mesma para todos os metais alcalinos. A Etapa 2 tambem necessita de 
energia, a energia de ionizagao, que e mais alta para o lftio. A Etapa 3, entretanto, libera 
energia, a energia de hidratagao do ion. Essa e muito maior para o lftio do que para qualquer 
outro metal alcalino; devido a carga 1+ do fon lftio, que esta concentrada num volume menor, 
ele interage muito fortemente com as moleculas de agua. (As moleculas de agua que estao 
agrupadas na solugao sao habeis para aproximar seu centra de carga de forma mais 
compactadas.) Assim, a energia liberada quando o fon Li + se hidrata e mais que suficiente 
para compensar a energia (relativamente) extra requerida para remover um eletron de um 
atomo do Li. Tambem, a tendencia para o metal Li tornar-se oxidado ao estado +1 em solugao 
e elevada, COmparada Com qualquer OUtro metal alcalino. (Rigorosamente, nossa conclusao e valida para a 
oxidagao de metais alcalinos para formar ions em solugao. Um argumento semelhante pode ser feito, entretanto, para a 
formagao de compostos de metais alcalinos puros, a qual tern muita alta energia reticular quando o cation e Li + . Somos 
culpados, nesse caso, de nao termos tido cuidado ao tratar de mudangas de energia de ionizagao de um lado, e valores i; 0 . 
(que medem as variagoes de energia livre de Gibbs) do outro. Uma comparagao termodinamicamente valida, incluindo as 
consideragoes das variagoes de entropia, durante o processo de ionizagao, nao altera, entretanto, a conclusao.) 

Poderfamos esperar que os metais alcalinos reagissem com o gas oxigenio para formar 
oxidos, mas o lftio e o unico elemento do grupo que o faz e entao somente a temperaturas 
elevadas: 

4Li(/) + O 2 (g) —► 2Li 2 0(.s) 


O sodio reage com o oxigenio para formar pequena quantidade de Na 20 , mas o 
produto principal e o peroxido de sodio: 

2Na(s) + 0 2 (g) —► Na 2 0 2 (.s’) 

Em varias condigoes, o potassio, o rubfdio e o cesio formam superoxidos: 

K(s) + 02(g) —► K0 2 (,s) 

(Os diferentes produtos refletem, em parte, as diferengas de energia reticular dos 
solidos resultantes.) 

As rea$oes de sodio, potassio, rubfdio e cesio com o oxigenio e vapor d’ agua do ar 
sao suficientemente rapidas e exotermicas e e por isso que a estocagem desses metais 
constitui um problema. Eles sao, geralmente, mantidos debaixo de solventes tais como: oleo 
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de parafina, ciclohexano ou querosene. Embora o lftio reaja mais lentamente com o ar, ele e 
guardado de modo semelhante. De maneira surpreendente, o lftio reage mais rapidamente com 
o nitrogenio do ar do que com o oxigenio: 

6Li(s)+N 2 (g) —► 2Li 3 N(s) 

O produto, nitreto de litio, tende a aderir firmemente a superffcie do metal e impede 
que a reagao continue com N 2 ou O 2 . 

Com o hidrogenio, os metais alcalinos formam hidretos ionicos: 

2Na(s) + H 2 (g) —► 2NaH(s) 

E com os halogenios, haletos ionicos: 

2Na(s) + Cl 2 (g) —► 2NaCl(s) 

Embora as velocidades de reagao sejam extremamente variaveis. 

Como mencionado anteriormente (Sefao 20.7), todos os metais alcalinos se dissolvem 
em amonia lfquida formando solugoes azuis quando dilufdas e de aparencia metalica quando 
concentradas. A presenga de eletrons solvatados nas solugoes dilufdas e eletrons 
deslocalizados nas concentradas tern sido descrita; e entao essas solugoes sao consideradas 
como de "eletreto de sodio". A baixas temperaturas, o composto metalico, pouco comum, 
Li(NH 3 ) 4 pode ser precipitado das solugoes de lftio em NH 3 lfquida. (A ligagao neste 
composto nao e descrita facilmente.) 

COMPOSTOS DOS METAIS ALCALINOS 

Os metais alcalinos formam uma grande variedade de compostos. Entre este se 
incluem os sais ionicos de muitos acidos binarios e oxoacidos, muitos dos quais sao soluveis 
em agua. Os oxidos e hidroxidos desses elementos, como seria de esperar, sao basicos. Em 
solugao aquosa, os ions de metais alcalinos apresentam somente uma fraca tendencia em se 
hidratarem, exceto o fon lftio, que e o menor de todos. Diferentemente dos sais de outros 
metais alcalinos, os sais de lftio se cristalizam das solugoes aquosas na forma de hidratos: 
LiCl x 2H 2 0, LiC10 4 x 3H 2 0, Lil x 3H 2 0, etc. 
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As altas solubilidades da maioria dos compostos de sodio e potassio fazem com que 
seja diffcil testar a presenga desses ions em solugao por meio de reagoes de precipitagao; por 
isso, os testes de chama sao geralmente utilizados: um fio de platina e molhado na solugao a 
ser testada, a qual se adicionou HC1. Quando o fio e levado a chama, a agua evapora 
rapidamente e os cloretos metalicos presentes se fundem e evaporam na chama. A excitagao 
termica dos atomos ocorre e as transigoes eletronicas de estados excitados para nfveis de 
menor energia produzem linhas espectrais de cores caracterfsticas. A chama de sodio tern uma 
cor amarelo brilhante e persistente e o teste e, de qualquer maneira, muito sensfvel. (Cores 
mais fracas produzidas por outros ions sao freqiientemente mascaradas pela cor amarela do 
sodio. Alem disso, tragos de ions sodio, sempre presentes em solugoes armazenadas em vidro, 
sao comumente sobrestimadas.) Por outro lado, a cor da chama do potassio e violeta fugaz, 
que para muitos e diffcil de ver. 

Poucas reagoes de precipitagao tern sido usadas para identificar cations de metais 
alcalinos em solugao. Ions sodio, por exemplo, podem ser precipitados em poucos compostos; 
um deste e o precipitado amarelo cristalino que se forma lentamente, de acetato de sodio 
zinco e uranilo, NaZn(U02)3(C 2 H 3 02)9 x 9H 2 0. Perclorato de potassio, KC10 4 , e 
hexanitrocobaltato (III) de potassio, K^CofNChV sao pouco soluveis e podem ser 
empregados na pesquisa de ions potassio em solugao. Entretanto, a precipitagao desses sais, 
muitas vezes, ocorre lentamente. 

USOS DE METAIS ALCALINOS E DE SEUS COMPOSTOS 

Pelo fato de serem moles e reativos, os metais alcalinos nao podem ser utilizados para 
fins estruturais. O sodio tern sido aproveitado como trocador de calor em reatores nucleares 
por causa da sua alta condutividade termica. Valvulas de exaustao contendo sodio sao 
empregadas em motores a gasolina e diesel; o sodio no oriffcio da haste da valvula conduz 
rapidamente o calor da cabega da valvula. O cesio apresenta um forte efeito fotoeletrico, 
parcialmente por causa de sua energia de ionizagao muito baixa, e por isso e aplicado em 
fotocelas de fotocondutividade. Cada uma destas celas contem um par de eletrodos de cargas 
opostas e um bulbo ou cela evacuado. O eletrodo negativo e pintado com cesio ou uma liga de 
cesio e emite eletrons para a regiao entre os eletrodos, quando e atingido pela luz. Esses 
eletrons completam o circuito e permitem a passagem de corrente atraves de um circuito 
extemo. Essa corrente pode ser aproveitada para abrir portas, tocar campainhas etc. 

Muitos compostos dos metais alcalinos, em particular os de sodio e potassio, sao 
industrialmente importantes. O hidroxido de sodio (cujo nome comum e “soda caustica”) e o 
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hidroxido de potassio ("potassa caustica") sao usados na fabricagao de um numero incontavel 
de produtos, como saboes, tintas, pigmentos, graxas e produtos para papel. 

O carbonato de lftio tem sido usado com sucesso no tratamento de alguns tipos de 
doengas mentais, inclusive depressao. 

21.2 OS METAIS ALCALINO-TERROSOS 

Os elementos do grupo IIA da tabela periodica sao conhecidos como metais alcalino- 
terrosos. A palavra terrosos provem de um termo da alquimia que se referia a qualquer 
composto de um metal (ou mistura de tais compostos) que nao era muito soluvel em agua e 
que era estavel a altas temperaturas. Muitas "terras" eram oxidos e quando se descobriu que 
os oxidos dos elementos do grupo IIA davam reagoes alcalinas (basicas), foram chamados 
alcalino-terrosos. 

Com excegao do berflio, os elementos desse grupo sao todos metais tfpicos. Eles sao 
bons condutores de calor e eletricidade, porem sao mais duros, mais densos e se fundem a 
temperaturas mais altas do que os metais alcalinos. (Yer Tabela 21.4.) Evidentemente, o 
eletron adicional de Valencia por atomo torna a ligagao metalica mais forte e os retfculos 
cristalinos desses metais tornam-se mais rfgidos do que os dos metais alcalinos. O berflio e o 
magnesio possuem retfculo hexagonal de empacotamento denso; o calcio e o estroncio 
formam estruturas cubicas de faces centradas, a temperatura ambiente; e o bario se cristaliza 
numa estrutura cubica de corpo centrado. Todos esses elementos apresentam brilho metalico, 
embora o berflio tenha cor cinza escuro. 


Tabela 21.4 Os metais alcalino-terrosos. 



Be 

Mg 

Ca 

Sr 

Ba 

Ra 

Configuragao eletronica da camada de Valencia 

2s 2 

3 s 2 

4 s 2 

5 s 2 

6s 2 

Is 1 

Ponto de fusao normal, °C 

1280 

651 

851 

800 

850 

960 

Densidade, g cnT 3 

1,86 

1,75 

1,55 

2,6 

3,5 

5,0 


Os nomes dos metais alcalino-terrosos tem as seguintes origens: berilio provem do 
mineral berilo, que e um silicato de alummio e berflio; magnesio da Magnesia, uma regiao da 
Grecia; calcio de uma palavra antiga que significava originalmente "produto de corrosao" e 
depois "cal"; estroncio da Strontian, uma cidade da Escocia; bario do grego, significa 
"pesado"; radio da palavra latina que significa "raio". 
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Os metais alcalino-terrosos ocorrem espalhados na crosta terrestre na forma de 
carbonatos, silicatos, fosfatos e sulfatos. O magnesio e o calcio sao os mais abundantes; 
montanhas inteiras sao constitufdas de calcario, CaC 03 , e dolomita, CaMg(C 03 ) 2 . O 
magnesio e tambem encontrado nos oceanos. O berflio e relativamente escasso, seu mineral 
mais comum e o bailo, Be 3 Al 2 Si 60 i 8 , que algumas vezes e encontrado na forma de gemas, 
como a esmeralda. (A cor verde caracterfstica e causada pela presenga de cromio como 
impureza.) O estroncio e o bario sao relativamente raros, ocorrendo, principalmente, como 
carbonato e sulfato, respectivamente. O radio e extremamente raro e e encontrado em 
minerais de uranio, como na pechblenda, na qual e formado como resultado do decaimento 
radioativo do uranio. (Yer Segao 24.1.) 

PREPARA f A O DOS ELEMENTOS 

Os metais alcalino-terrosos sao preparados por redugao eletrolftica ou quflnica a partir 
do estado +2. O fluoreto de berflio fundido e reduzido pelo magnesio para dar o elemento 
berflio: 

BeF 2 (/) + Mg(s) —► Be(s) + MgF 2 {s) 

Alternativamente, a eletrolise de BeF 2 fundido da origem a berflio no catodo e fluor no 

anodo. 

Grande parte do magnesio e obtido dos oceanos. Adiciona-se oxido de calcio as aguas 
para precipitar hidroxido de magnesio, insoluvel: 

CaO(5) + H 2 0 + Mg 2+ (aq) —► Mg(OH) 2 (.s’) + Ca 2+ (aq) 

Que e entao separado por filtragao, lavado e dissolvido em acido cloridrico: 

Mg(OH) 2 (s) + m\aq) —► Mg 2+ (a^) + 2H 2 0(/) 

E a solugao resultante e evaporada: 

Mg 2+ (a^) + 2 Or(aq) ~► MgCl 2 (.s’) 

O cloreto de magnesio e entao seco, fundido e eletrolisado, produzindo magnesio 
metalico e cloro gasoso no catodo e anodo, respectivamente. 
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Um segundo processo industrial para obtengao de magnesio envolve a desidratagao 
termica do hidroxido: 

Mg(OH) 2 (s) —► MgO (s) + H 2 0(g) 

Seguida da redugao do oxido com carbono a 2000°C: 

MgO(s) + C(s) «-► Mg(g) + CO(g) 

Por resfriamento dos produtos gasosos o magnesio se condensa e isto favorece a 
formagao dos produtos, de acordo com o princrpio de Le Chatelier. 

Calcio e estroncio metalicos sao obtidos industrialmente pela eletrolise de seus 
cloretos, aos quais se adiciona KC1 para diminuir o ponto de fusao. O bario tambem e 
produzido por eletrolise, mas e usualmente preparado pela redugao a alta temperatura do 
oxido de bario pelo alummio sob vacuo: 

2Al(s) + 3BaO(s) —► 3Ba(/) + Al 2 0 3 (s) 

REAgOES DOS ELEMENTOS 

Os metais alcalino-terrosos quase sempre reagem formando compostos nos quais o 
metal apresenta o estado de oxida§ao +2. Embora o berflio mostre uma tendencia de formar 
ligagoes covalentes, os membros desse grupo dao tipicamente rons 2+, tanto em compostos 
solidos como em solugao aquosa. E, infelizmente, muito tentador explicar a estabilidade dos 
ions com essa carga, considerando meramente a configura$ao s 2 de sua camada de Valencia, 
sem realmente justificar a ausencia dos ions 1+ ou 3+ desses elementos. Considere suas 
energias de ioniza$ao, por exemplo. Na Tabela 21.5 temos a primeira, a segunda e a terceira 
energias de ionizagao dos atomos dos metais alcalino-terrosos. Em cada caso, a remogao de 
um segundo eletron requer cerca do dobro da energia necessaria para remover o primeiro. 
Essa energia adicional e consideravel; entao, por que nao vemos ions 1+ nesses elementos? 
Em condigoes normais, os ions 2+ dos metais alcalino-terrosos sao mais estaveis que os 
correspondentes 1+ por causa das energias de hidratagao (para os ions em solugao) ou 
energias reticulares (para os ions do cristal) que sao muito altas para os ions 2+. Como o ion 
2+ nao e somente mais carregado eletricamente, mas tambem menor (lembre-se de que ele 
perdeu a camada de Valencia), interagira muito mais fortemente com moleculas de agua em 
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solugao ou com os anions no cristal do que os correspondentes ions 1+. Isso faz com que o 
ion 2+ seja mais estavel que 1+ e assim ions 1+ geralmente nao sao observados. 


Tabela 21.5 Energias de ionizagao dos atomos dos metais alcalino-terrosos. 


Elemento 


Energias de ionizagao, kj moV 1 

Primeira 

Segunda 

Terceira 

Berilio 

899 

1.757 

14.849 

Magnesio 

738 

1.450 

7.730 

Calcio 

590 

1.145 

4.941 

Estroncio 

549 

1.064 

4.207 

Bario 

503 

965 

3.420 

Radio 

509 

978 

- 


Se as energias de hidratagao e reticulares sao responsaveis pela estabilizagao dos ions 
2+, seriam os ions 3+ ainda mais estaveis? Nao, por causa de dois efeitos. Primeiro, a energia 
necessaria para remover o terceiro eletron, isto e, para romper a camada (n - 1), e 
extremamente alta, como se pode verificar na Tabela 21.5. Segundo, o tamanho do ion 3+ nao 
e muito menor que o correspondente 2+ e assim os aumentos das energias de hidratagao e 
reticular nao seriam suficientes para compensar a terceira energia de ionizagao para esses 
elementos. Portanto, ions dos metais alcalino-terrosos apresentam quase invariavelmente a 

Carga 2+. (Atualmente, ions 1+ de alguns metais alcalino-terrosos podem ser formados, mas somente em condifoes 
excepcionais, como no estado gasoso a temperaturas muito altas ou em certas solujoes em produtos de eletrolise de vida 
curta.) 

Os metais alcalino-terrosos sao agentes redutores poderosos, como se pode observar 
pelos seus potenciais de redugao (Tabela 21.6). De fato, com excegao do berilio e magnesio, 
esses elementos sao agentes redutores tao bons quanto os metais alcalinos. Isto pode parecer 
surpreendente em vista da alta segunda energia de ionizagao dos atomos dos metais alcalino- 
terrosos. O efeito estabilizante da energia de hidratagao elevada dos ions 2+ quase compensa 
esse fato; entretanto, os potenciais de redugao padrao do Ca, Sr e Ba sao praticamente os 
mesmos daqueles correspondentes do grupo IA, K, Rb e Cs. Os valores menores para os 
membros mais leves do grupo IIA, Be e Mg, sao conseqiiencia das suas altas energias de 
ionizagao. 

Com excegao do berflio, os metais alcalino-terrosos (M) reagem com agua formando 
hidrogenio: 
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MO) + 2H 2 0 


M 2+ (aq) + H 2 (g) + 20H ~(aq) 


Tabela 21.6 Potenciais de redugao padrao para os metais alcalino-terrosos (25°C). 


Redugao 




2e~ + Be 2+ 

—► 

Be(s) 

-1,69 

2e~ + Mg 2+ 

► 

Mg(s) 

-2,37 

2e~ + Ca 2+ 

—► 

Ca(j) 

-2,87 

2e~ + Sr 2+ 

-► 

Sr(s) 

-2,89 

2e~ + Ba 2+ 

—► 

Ba(s) 

-2,91 

2e~ + Ra 2+ 

— 

RaO) 

-2,92 


Entretanto, a reagao com magnesio e muito lenta, devido ao fato de que esse elemento 
forma rapidamente uma camada fina, protetora de MgO, que efetivamente dificulta a reaqao 
com muitas substancias, especialmente a temperatura ambiente. 

Todos os metais alcalino-terrosos reagem com o oxigenio a pressoes ordinarias dando 
oxidos, MO. Em altas pressoes e temperaturas, o bario forma peroxido: 

BaO) + 0 2 (g) —► BaO 2 0) 

O peroxido de bario e uma fonte conveniente de peroxido de hidrogenio, que e 
produzido pela adigao de acido: 

BaO 2 0) + 2\\ + (aq) —► Ba 2+ (a^) + n 2 0 2 (aq) 

Os elementos do grupo IIA reagem com os halogenios formando haletos, MX 2 , e com 
o nitrogenio dando nitretos, M 2 N 2 . O calcio, o estroncio e o bario reagem com o hidrogenio a 
temperaturas elevadas e formam hidretos ionicos, MH 2 . 

COMPOSTOS DE METAIS ALCALINO-TERROSOS 

Os compostos dos metais alcalino-terrosos, exceto os do berflio, apresentam retfculos 
cristalinos ionicos tfpicos. Os oxidos de Mg, Ca, Sr e Ba tern estrutura de NaCl, enquanto 
CaCl 2 , SrCl 2 e BaCl 2 se cristalizam com a estrutura da fluorita (CaF 2 ). O berflio, por outro 
lado, tern um raio atomico extremamente pequeno (cerca de 0,09 nm) e entao sua 
eletronegatividade e suficientemente alta para formar ligagoes consideravelmente covalentes. 
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Assim, o BeCE e essencialmente um sal covalente, como pode-se ver pelo seu ponto de fusao 
baixo (430°C), e baixa condutividade eletrica no estado fundido; ambos indicam a presenga 
de moleculas BeCl 2 , em vez de ions Be 2+ e Cl - . O BeCl 2 solido mostrou, atraves de difragao 
de raios-X, consistir de cadeias longas nas quais pares de atomos Cl servem de pontes entre 
atomos de Be (Figura 21.1). Cada atomo de Be esta circundado, aproximadamente, 
tetraedricamente (hibridizagao sp 3 ) por quatro atomos Cl. O BeCE gasoso e formado de 
moleculas lineares (hibridizagao sp). 

Enquanto a maioria dos compostos dos metais alcalinos sao soluveis em agua, muitos 
compostos dos alcalino-terrosos nao o sao, especialmente aqueles nos quais a carga do anion 
e maior que 1 - (mais negativa). As energias reticulares elevadas sao, aparentemente, 
responsaveis por isso, embora as energias de hidrata§ao tambem sejam altas. A maioria dos 
haletos de metais alcalino-terrosos e soluvel, embora os fluoretos tenham tendencia a serem 
insoluveis. 



Figura 21.1 A estrutura do BeCE. (a) Estrutura de Lewis, (b) Geometria de segmento da 
cadeia. 


Embora o oxido de berflio, BeO, seja essencialmente inerte em contato com a agua, os 
outros oxidos dos metais alcalino-terrosos reagem facilmente com agua em um processo 
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exotermico conhecido como extingao. Cal extinta (apagada) e hidroxido de calcio, preparada 
do calou cal virgem, oxido de calcio: 

CaO(»+ H 2 0(/) —► Ca(OH) 2 (s) A// = -66kJ 

Os hidroxidos dos metais alcalino-terrosos sao bases fortes, exceto o Be(OH) 2 que e 
fraco e anfotero, e sao todos muito menos soluveis que os hidroxidos dos metais alcalinos. 

O tamanho pequeno do atomo de berflio e responsavel pelo fato de esse elemento ser o 
menos metalico do grupo IIA. Sua maior eletronegatividade e salientada no carater anfotero 
do Be(OH) 2 . Isto pode ser ilustrado pelas equa§oes: 

Be(OH) 2 (s) + 2H + (aq) —► B e 2+ (aq) + 2H 2 0 

Be(OH) 2 (s) + 20W(aq) —► Be(OH) 4 2 “(a ? ) 

Onde Be(OH) 4 2_ e chamado ion berilato. Na verdade, na maioria dos casos as reaches 
sao mais complicadas do que estas, porque o berflio apresenta uma grande tendencia em 
formar muitos complexos cationicos e anionicos. 

Os nitratos dos metais alcalino-terrosos sao todos soluveis, mas os sulfatos CaS0 4 , 
SrS0 4 e BaS0 4 nao o sao; a solubilidade decresce percorrendo o grupo de cima para baixo. O 
sulfato de calcio se cristaliza como dihidrato, CaS0 4 x 2H 2 0, que ocorre naturalmente como 
gipsita. 

Os carbonatos dos metais do grupo IIA sao todos insoluveis em agua, mas soluveis 
em acidos dilufdos por causa da formagao do Ion hidrogenocarbonato (bicarbonato). 

Para o carbonato de calcio a reagao e: 

CaC0 3 (5) + H + (aq) —► Ca 2+ (aq) + HCOf(aq) 

Na analise qualitativa, os Ions Mg 2+ , Ca 2+ , Sr 2+ e Ba 2+ podem ser precipitados como 
carbonatos brancos de solu?6es basicas. O magnesio precipita como fosfato de magnesio e 
amonio, MgNH 4 P0 4 x 6H 2 0, ou como hidroxido. Neste ultimo caso, se o reagente magnesio, 
ou magneson (p-nitrobenzenoazoresorcinol), esta presente, ha formagao de uma laca azul (o 
hidroxido de magnesio e tingido de azul). 

O calcio precipita na forma de oxalato insoluvel, CaC 2 0 4 . O estroncio e o bario dao 
ambos cromatos insoluveis, SrCr0 4 e BaCr0 4 . Eles podem ser seletivamente separados pelo 


468 



controle do pH. Em meio fracamente acido a concentragao do ion cromato e baixa por que o 
equilfbrio: 


2CrO 4 2 ~(aq) + m + (aq ) —► Cr 2 0 ^(aq) + H 2 0 

Esta mudado para a direita. Nessas condi?oes, o K ps do BaCr 04 (8 x 10' 11 ) e 
geralmente atingido, mas o do SrCr0 4 (4 x 10' 5 ) nao. Em condigoes mais basicas, SrCr0 4 
precipitara. 

Testes de chama sao geralmente usados para a confirmagao desses elementos. Embora 
o magnesio, Mg 2+ , nao de coloragao a chama, Ca 2+ da coloratjao vermelho-alaranjado, Sr 2+ 
carmesim e Ba 2+ uma cor verde palida. 

DUREZA DA AGE A 

Muitas aguas naturais contem cations que interferem na a$ao de saboes e, em menor 
extensao, na dos detergentes. Tais aguas sao chamadas "duras". Os saboes sao sais de acidos 
graxos, acidos organicos de cadeias compridas de atomos de carbono. Um sabao tfpico e o 
estearato de sodio, NaCisH 350 2 , que se dissolve em agua dando ions estearato: 

NaCi 8 H 35 O 2 0) —► Na + (aq) + Ci8H 35 0 2 _ (a^) 

Os ions estearato sao responsaveis pela a?ao limpante do sabao, mas infelizmente sao 
precipitados por certos cations, dentre os quais os mais importantes sao Ca 2+ , Mg 2+ e Fe 2+ . O 
produto e um sabao insoluvel. Com ions de calcio a reagao e: 

Ca 2+ (aq) + 2C 18 H 35 0 iiaq) —► Ca(C l8 H 35 0 2 ) 2 (,s') 

A insuficiencia nao provem so desse fato; alem de se perder sabao pela rea§ao de 
precipitagao, o sabao insoluvel de calcio forma uma "espuma" na agua. 

Aguas naturais sao geralmente duras nas regioes onde se encontram depositos 
(CaC0 3 ). As aguas das chuvas dissolvem C0 2 da atmosfera formando uma solugao dilufda de 
acido carbonico: 


C0 2 (g) + H 2 0 ^ H 2 C0 3 (a^) 
H 2 C0 3 (a^) ++ H + (aq) + HC0 3 (a^) 
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Porque lentamente dissolve o calcario: 


H + (aq) + CaC0 3 (.s) —► HCOf(aq) + Ca 2+ (aq) 

De maneira que o processo geral e 

CO 2 (g) + H 2 0 + CaC0 3 (s) —► Ca 2+ (aq) + 2HC0 3 “(a^) 

O resultado e agua dura (e cavernas de calcario). Esse tipo de dureza da agua e 
conhecida como dureza temporaria, porque o ion Ca 2+ indesejavel (ou ion Mg 2+ , ou ion Fe 2+ ) 
pode facilmente ser removido por ebuligao. Isto inverte completamente tais rea?oes, porque o 
C0 2 e volatil: 


Ca 2+ (aq)+ 2HC0 3 ~(ag) —► CaCO 3 (aq) + CO 2 (g) + H 2 0 

O carbonato de calcio forma um deposito que lentamente aumenta (no interior de uma 
chaleira, por exemplo) e que reduz a eficiencia da transference de calor para a agua. Quando 
isso ocorre em grandes caldeiras, o deposito, conhecido como escamas de caldeira, causa 
superaquecimentos locais no metal da caldeira, resultando no seu rompimento. 

Quando o anion presente na agua dura nao e HC0 3 “ (quando e SO/ - , N0 3 ~ ou Cl - , por 
exemplo), a dureza e conhecida como dureza permanente. Nesse caso, o ion indesejavel 2+ 
nao pode ser removido por ebuligao. (Quando o ion sulfato esta presente, o CaS 04 pode 
precipitar numa forma particularmente destrutiva de escamas de caldeira. Isso pode ocorrer 
em caldeiras de alta temperatura e alta pressao, mas a velocidade de evaporagao da agua e 
muito alta e o K ps do CaS0 4 e, conseqtientemente, atingido.) 

Como se pode eliminar a dureza da agua (amolecer)? Um conjunto de metodos 
envoive a precipitagao dos ions indesejaveis. A ebuligao da agua pode faze-lo no caso da 
dureza temporaria, mas nao e pratica para grandes quantidades de agua, por causa da energia 
necessaria e do problema das escamas. Tambem e impraticavel a adigao de quantidade 
suficiente de saboes para precipitar Ca 2+ e ainda servir para a limpeza; isto e dispendioso e a 
espuma de sabao constitui um estorvo. 

Em larga escala o metodo da cal extinta 6 util para amolecer a agua. Nesse metodo, a 
agua e inicialmente analisada quanto a dureza temporaria ou permanente. Entao adiciona-se 
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quantidade necessaria de cal extinta, Ca(0H)2, para remover a dureza temporaria. Isto toma a 
solugao basica: 


Ca(OH) 2 (s) —► Ca 2 \aq)+ 20H ~(aq) 

E converte HC0 3 “ a C0 3 2- : 

OW(aq) + HCO 3 ~(aq) —► H 2 0 + CO 3 2 ~(aq) 

Se 1 mol de Ca(OH) 2 e adicionado por mol de HC0 3 “ dissolvido, entao uma 
quantidade suficiente de C0 3 2 “ e formada para precipitar o Ca 2+ que estava presente na agua 
dura, assim como Ca 2+ da cal extinta: 

Ca 2 \aq) + CO ^ 2 ~{aq) —► CaC0 3 (,s) 

(Lembre-se: dois ions HC0 3 “ estao originalmente presentes para cada ion Ca 2+ .) 
Finalmente, qualquer dureza residual permanente (ou excesso de Ca 2+ adicionado) pode ser 
removida por adi$ao de barrilha, Na 2 C0 3 . Embora outras bases como NaOH ou NH 3 sejam 
satisfatorias para amolecer a agua com dureza temporaria, Ca(OH) 2 e comumente empregado 
porque e mais barato. 

Um segundo metodo geral de amolecimento da agua consiste em complexar os ions 
indesejaveis em vez de precipita-los. A adigao de trifosfato de sodio (tambem chamado de 
tripolifosfato), Na 5 P 3 Oi 0 libera o ion trifosfato: 



Que complexa os ions de Ca 2+ , por exemplo, reduzindo a sua concentragao de maneira 
que eles nao interferem sobre a agao de limpeza dos saboes. 

Outros metodos mais sofisticados para eliminar a dureza da agua tambem sao 
utilizados; por exemplo, o metodo geral de purificagao como a osmose in versa (Segao 11.5). 
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Para o amolecimento de aguas industrials e domesticas e usado um metodo muito especial 
conhecido como de troca ionica. 

I 

USOS DE METAIS ALCALINO-TERROSOS E SEUS COMPOSTOS 

O berflio e raro, caro e toxico; por isso ele e seus compostos apresentam uso limitado. 
O berflio puro e transparente para neutrons e raios-X e assim e usado nas estruturas de 
reatores nucleares e janelas de alguns tubos de raios-X. Ligas de berflio e cobre sao tao duras 
como alguns a$os e sao utilizadas na fabricaqao de ferramentas que sao uteis quando ha 
perigo de fogo ou explosao. (As ligas de cobre-berilio nao emitem fafsca quando golpeadas.) 
O oxido de berflio e muito refratario (ponto de fusao = 2670°C) e e empregado na construgao 
de isoladores eletricos para altas temperaturas. 

O magnesio e extensivamente aplicado na fabricagao de ligas brilhantes e fortes que 
sao particularmente usadas na industria de aviagao. Bulbos fotograficos antigos continham 
magnesio em um ambiente de oxigenio; o magnesio era inflamado eletricamente. (Nos 
tempos remotos da fotografia, a luz complementar era provida pelo "flash em po", uma 
mistura de magnesio em po com um agente oxidante. Quando ativada, dava um "flash" 
brilhante de luz e muita fuma§a.) 

Com poucas excegoes, calcio, estroncio e bario nao sao aproveitados na forma livre, 
pois suas grandes reatividades com o oxigenio e a agua tomam isto impraticavel. O hidroxido 
de calcio e unia base industrial de grande importancia; e o oxido de calcio serve para 
fabricaqao de cimento. Emplastro de paris, CaS 04 x V 2 H 2 O (ou 2 CaS 04 x H 2 0), e preparado 
pelo aquecimento da gipsita: 

CaS0 4 x 2H 2 0 —► CaS0 4 x 1 / 2 H 2 0(s) + 3 / 2 H 2 0 

gipsita emplastro de paris 

Quando se adiciona agua ao emplastro de paris, a reaqao e invertida e a gipsita e 
formada novamente. Ha uma pequena expansao de volume quando isso acontece e assim os 
menores detalhes do interior de um molde sao reproduzidos. Os compostos de estroncio sao 
utilizados em fogos de artiffcio e na sinalizagao vermelha das rodovias. O sulfato de bario e 
tao insoluvel (K ps = 1,5 x 10' 9 ) que, embora Ba 2+ seja toxico, BaS 04 pode ser ingerido sem 
perigo. Por esse fato e considerando que ions Ba 2+ refletem fortemente os raios-X, BaS 04 e 
aplicado na medicina em radiografias; estruturas interiores do corpo podem ser claramente 
caracterizadas porque o BaS 04 e opaco aos raios-X. O radio e usado como emissor alfa no 
tratamento de cancer. 


472 



21.3 O GRUPO DE METAISIIIA 

O grupo IIIA nao tem nome especial; e constituldo dos elementos boro, alummio, 
galio, Indio e talio. Esses elementos sao geralmente menos metalicos que os correspondentes 
metais alcalino-terrosos, mas, como em outros casos, o carater metalico aumenta de cima para 
baixo no grupo. O boro e, na verdade, nao-metalico (seu oxido e seu hidroxido sao acidos), 
como resultado do tamanho pequeno do seu atomo. Adiaremos a discussao sobre o boro e 
voltaremos a considera-lo entre os metaloides na Segao 21.5. 

Todos os atomos dos elementos do grupo IIIA apresentam um unico eletron p, alem 
dos dois eletrons s, na sua camada de Valencia. Devemos entao esperar que o efeito do par 
inerte (Segao 20.6) seja evidente nos estados de oxidagao desses elementos. Portanto, embora 
compostos +1 sejam encontrados em todos eles, em condigoes normais o estado +3 e o unico 
observado, exceto para o talio que comumente apresenta o estado +1. Algumas propriedades 
dos elementos do grupo IIIA sao mostradas na Tabela 21.7. 

O alummio tem seu nome ligado ao de um de seus compostos, o alumen, palavra latina 
que significa "sabor adstringente". O galio provem do latim, Gallia (Franga). Indio tem o seu 
nome da cor indigo, pois sua linha espectral tem essa cor. Talio provem do grego, 
significando "ramo verde" ou "broto"; as linhas espectrais do talio sao verdes. 

ALUMINIO 

Embora o alummio seja o terceiro em abundancia na litosfera, nao e pratico extrai-lo 
de muitas rochas e minerais que o contem. A maior parte do alummio ocorre nos 
aluminosilicatos tais como: argilas, micas e feldspatos. 

O mineral de alummio e a bauxita (a pronuncia original, francesa, e boe-zita; nos Estados Unidos e 
mais comumente pronunciado box-ite.), que 6 oxido de alummio hidratado impuro AI 2 O 3 x xH 2 0. Este 
e separado de suas impurezas, essencialmente oxido de ferro (III) e dioxido de sillcio, pelo 
processo Bayer, no qual o oxido de alummio e inicialmente dissolvido em hidroxido de sodio 
concentrado a quente. O oxido ferrico (um oxido basico) e insoluvel, mas o dioxido de sillcio 
(acido) e o oxido de alummio (anfotero) se dissolvem. O oxido de alummio se dissolve 
formando o Ion aluminato: 

A1 2 0 3 Cs’) + 20H“(aq) + 3H 2 0 —► 2Al(OH) 4 “(a ? ) 
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Tabela 21.7 Os elementos do grupo IIIA. 



B 

Al 

Ga 

In 

Tl 

Configuragao eletronica da camada de Valencia 

2 s z 2p l 

3s 2 3p l 

4,s'V 

5s 2 5p [ 

6s 2 6p l 

Ponto de fusao normal, °C 

2.300 

660 

30 

156 

449 

Densidade, g cm -3 

2,4 

2,7 

5,9 

7,3 

11,8 


Essa solugao e entao resfriada, agitada com ar e germinada com Al(OH) 3 , resultando 
na precipitagao de Al(OH) 3 : 

Al(OH) 4 "(a^) —► Al(OH) 3 (s) + OW(aq) 

O ar fornece CO 2 que, sendo acido, ajuda a precipitagao: 

Al(OH) 4 - (ag) + C0 2 (g) —► A1(OH) 3 (s) + HC0 3 “(a^) 

O hidroxido e entao aquecido para formar o oxido de alummio, chamado alumina: 

2Al(OH Us) —► A1 2 0 3 (.s’) + 3H 2 0(g) 

O alummio metalico e preparado eletroliticamente pelo processo Hall, a partir da 
alumina. No seculo XIX, Charles Martin Hall era estudante de graduagao do Oberlin College, 
quando um de seus professores de qufmica o incentivou a, tentar encontrar um metodo para 
produgao de alummio que fosse pratico para o emprego em escala industrial. (Na metade do 
seculo XVIII o alummio era vendido por mais de US$ 500 por libra e era largamente usado 
como metal precioso em joalheria etc.). Hall teve o pressentimento de que a eletrolise deveria 
servir e, embora nada soubesse de potenciais de eletrodo padrao ou mesmo da existencia de 
Ions (ainda nao se sabia da existencia dos mesmos), ele conhecia o trabalho de Faraday sobre 
a eletrolise. Porem, Hall logo descobriu que a eletrolise de solu?6es aquosas de sais de 
alummio produzia somente hidrogenio no catodo. (O potencial padrao de redugao do Al 3+ a 
alummio metalico e -1,67 V, e entao H + ou H 2 0 sao reduzidos, em vez de Al 3 + .) 

Uma segunda possibilidade, a eletrolise de alumina fundida, A1 2 0 3 , foi rejeitada por 
Hall devido ao ponto de fusao alto desse composto (2045°C). Hall entao pensou num solvente 
nao aquoso para o A1 2 0 3 e incidentalmente acertou na criolita (do grego, "pedra congelada"), 
um mineral encontrado na Groelandia que parece gelo, mas se funde a 950°C (daf o seu 
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nome). Criolita e hexafluoroaluminato de sodio, Na 3 AlF 6 , e quando fundida dissolve AI 2 O 3 . 
Hall montou uma especie de laboratorio num barracao de madeira da famflia e, em 
1886,menos de um ano depois de formado, conseguiu eletrolisar uma solu§ao de alumina em 
criolita fundida formando alguns globulos brilhantes de alummio. (Por coincidencia, o mesmo 
processo foi descoberto uma semana depois por Paul Heroult na Fran 9 a. Na Europa e o processo usualmente 
conhecido como processo Heroult.) 

A celula eletrolftica do processo Hall e operada a cerca de 1000°C e esta 
esquematizada na Figura 21.2. Nao e possfvel escrever equates simples para as reagoes que 
ocorrem nos eletrodos dessa celula. No catodo, fluor e oxo complexos de alummio sao 
reduzidos a alummio lfquido metalico (ponto de fusao 660°C). Nos anodos de grafita ha 
forma§ao de uma mistura de produtos, incluindo O 2 e F 2 . Esses gases sao muito reativos, 
especialmente a temperaturas elevadas e assim, os anodos sao gradualmente corrofdos e 
devem ser substitufdos periodicamente. O alummio fundido formado no catodo e retirado pelo 
fundo da cela, e moldado em lingotes. Hoje, a maior parte da criolita usada no processo Hall e 
produzida sinteticamente. 

Embora o alummio seja agora muito mais barato do que a 100 anos atras, vasta 
quantidade de energia eletrica e utilizada para produzi-lo. Um equivalente de alummio pesa 
27 / 3 , ou 9 g; significando que um faraday de eletricidade e necessario para produzir somente 9 
g do metal. Eis por que o reaproveitamento (de varios objetos) desse metal e tao importante. 
Sem duvida, a energia gasta na produgao do alummio nao e totalmente perdida; poderemos 
algum dia descobrir como empregar o alummio em uma bateria comercialmente pratica, que 
produzira energia eletrica da oxidagao anodica do alummio. (Foi sugerido que o sistema 
definitivo para acionar motores eletricos de automoveis utilizara celulas de combustfvel que 
usam materiais de alummio ja usados e que podem ser recolhidos durante o seu trajeto.) 
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O alummio e um metal extremamente versatil. Ele pode ser enrolado, prensado, 
moldado, curvado e extrudado, dando origem as mais variadas formas. Sua densidade baixa o 
toma util na construgao de aeronaves e, mais recentemente, nas industrias automobilfsticas. 
Atualmente, o alummio puro e muito mole para ser utilizado nas estruturas, mas ligas que 
incorporam pequenas quantidades de cobre, silfcio, manganes ou magnesio tern resistencia e 
dureza que se aproximam das de alguns agos. O alummio puro e um excelente condutor 
eletrico e e aplicado em fios eletricos, competindo com o cobre. 

O alummio e termodinamicamente muito reativo, como se pode ver pelo seu potencial 
de redugao padrao (dado anteriormente) e pela variagao da energia livre para reagoes como: 

2Al(s) + 3 / 2 0 2 (g) —► A1 2 0 3 (.s’) AG°= -1582 kJ mol ' 1 

As reagoes de alummio metalico, a temperatura ambiente, sao consideravelmente 
lentas por causa da formagao de uma pelfcula superficial de alumina AI 2 O 3 . Essa camada 
superficial e lisa, forte e dura, portanto, o alummio e a maioria das suas ligas, se auto- 
protegem do ataque do meio ambiente. Uma camada extra, fina, de alumina pode ser 
depositada eletroliticamente na superficie do alummio no processo conhecido como 
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anodizagao. A alumina pode ser colorida pela adigao de varios corantes a solugao anodizante 
e a camada colorida resultante e muito mais duravel do que qualquer pintura. 

O alummio forma, os previamente mencionados oxido e hidroxido, como tambem uma 
grande variedade de sais. Sendo o ion de alummio muito pequeno e de carga elevada, ele e 
fortemente hidrolisado pela agua. Areagao pode ser escrita como: 

Al 3+ (ag) + H 2 0 h\OH 2+ (aq) + H \aq) 

Ou, mais corretamente, como: 

Al(H 2 0) 6 3+ (a^) + H 2 0 <-► Al(0H)(H 2 0) 5 2+ (a^) + H 3 0 + (aq) 

(Esta reagao representa somente a primeira etapa da hidrolise.) A adigao de quantidade 
limitada de base a uma solugao contendo Al 3+ precipita o hidroxido de alummio, Al(OH) 3 , 
que e branco ou incolor, e tern praticamente o mesmo rndice de refragao da agua, tornando-o 
diffcil de ser visto quando precipitado recentemente nas solugoes dilufdas. Na analise 
qualitativa do alummio, o hidroxido e tornado mais visfvel pela adigao de corante aluminon (o 
sal de amonio do acido aurintricarboxflico), que forma uma laca vermelha com o hidroxido. 
Na verdade, "hidroxido de alummio" recentemente precipitado nao e bem caracterizado 
estequiometricamente e e mais corretamente considerado oxido de alummio hidratado, A1 2 0 3 
x xH 2 0. 

O hidroxido de alummio e anfotero e, portanto se dissolve em excesso de base: 

A1(OH) 3 (s) + OW(aq) —► Al(OH) 4 _ (a^) 

Para formar o ion aluminato, mais completamente formulado como A1(0H)4(H 2 0) 2 _ . 
A estabilidade deste ion e responsavel pelo fato de que o metal se dissolve nao somente em 
acidos: 

2Al(s) + 6U + (aq) —► 2Al 3+ (a^) + 3H 2 (g) 

Mas tambem em bases: 

2Al(s) + 20H -(aq) + 6H 2 0 —► 2Al(OH) 4 “(a^) + 3H 2 (g) 
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O oxido de alummio anidro ocorre na natureza, no mineral corindon. Apesar de a 
ligagao A1—O ter carater covalente consideravel (A1 nao e muito eletropositivo), a estrutura 
do AI 2 O 3 pode ser imaginada como um arranjo hexagonal de empacotamento denso de ions 
oxido, nos quais dois tergos das lacunas octaedrica sao ocupadas por ions de alummio. AI2O3 
puro e incolor (ou branco, quando triturado), mas quando ions Cr 3+ substituem alguns ions 
Al 3+ , uma cor vermelha e produzida, como nas gemas chamadas rubi. A substituigao por Fe 3+ 
e Ti 3+ produz a cor azul da safira. 

A extrema dureza da alumina e devida em parte a forga da ligagao A1—O. Esta e 
tambem a razao para a grande quantidade de calor liberada na reagao termica, na qual o oxido 
de ferro (III) reage com alummio em po: 

Fe 2 0 3 (s) —► 2Fe(/) + 3 / 2 0 2 (g) AH 0 = 824 kJ 

2Al(s) + 3 / 2 0 2 (g) —► Al 2 0 3 Cs) AH° = -1676 kJ 

Global: 2Al(s) + Fe 2 0(.v) 2Fe(/) + Al 2 0 3 Cv) A H° = -852 kJ 

A reagao e rapida e a grande quantidade de calor desenvolvida fomece temperaturas 
proximas de 3000°C, produzindo o ferro no estado fundido. A termita, uma mistura destes 
dois reagentes, e usada na solda em locais onde nem a eletricidade nem gases para solda sao 
acessiveis. 

O alummio foi primeiramente descoberto em uma serie de sais conhecidos como 
alumens. Alumens sao sulfatos hidratados contendo ions mono e tripositivos: A + B 3 + (S 04)2 x 
I 2 H 2 O. O alumen comum e KA 1 (S 04)2 x I 2 H 2 O. Ions monopositivos como Li + , Na + e mesmo 
NH 4 + podem substituir K + e ions tripositivos como Cr 3+ e Fe 3+ podem substituir Al 3+ , 
formando uma serie de alumens diferentes, que se cristalizam com o mesmo reticulo e que 
formam cristais octaedricos grandes que crescem facilmente. Na Figura 9.2 ha um cristal 
grande de alumen obtido em laboratorio. (Iniciantes na arte de fazer crescer cristais 
geralmente comegam com os alumens e logo descobrem que camadas de um alumen podem 
ser facilmente obtidas no cristal de um outro, quando se deixa crescer o cristal por evaporagao 
a temperatura aproximadamente constante. O cristal mostrado na Figura 9.2 cresceu desta 
maneira.) Vasta quantidade de alumen e empregada nas industrias de papel e tintas. 

O cloreto de alummio se cristaliza das solugoes aquosas como um hidrato, AICI 3 x 
6H 2 0, ou melhor, [Al(H 2 0 ) 6 ]Cl 3 . Este e um sal ionico tipico contendo o cation hidratado de 
Al 3+ . O cloreto de alummio anidro, por outro lado, consiste em uma rede tridimensional 
covalente, na qual os atomos de cloro formam pontes entre atomos adjacentes de alummio. O 
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AICI 3 se sublima a 178°C (a 1 atm de pressao) formando um gas que e constitufdo de dfmeros 
AI 2 CI 6 , como na Figura 21.3. Como se pode observar, cada molecula usa dois de seus seis 
atomos de Cl para ligar, "como pontes", os dois atomos de Al. Acima de cerca de 4000°C a 
dissociagao do Al 2 Clg e significativa: 

Al 2 Cl 6 (g) —► 2AlCl 3 (g) 

O monomero A1C1 3 apresentou, por difragao eletronica, a estrutura trigonal plana 
(hibridizagao sp 2 ). 

GALIO, INDIO E TALIO 

Os tres ultimos membros mais pesados do grupo IIIA sao todos raros e encontrados, 
principalmente, como impurezas nos minerals de zinco, chumbo e cadmio, como tambem em 
muitos minerals contendo alummio. Por causa de sua escassez, sao usados apenas em 
pequenas quantidades. O galio foi utilizado como impureza nas fabricagoes de 
semicondutores (Se$ao 9.7) e como componente de ligas. O arseneto de galio e empregado 
em lasers solidos. O rndio tern sido aplicado na construgao de mancais e em outros 
dispositivos. O talio serve para fabricagao de fotocelas, detectores de infravermelho e na 
manufatura de vidros especiais. O sulfato de talio (I) e extremamente toxico e e util para 
combater roedores e formigas. 



Figura 21.3 A molecula de A1 2 C1 6 . 


479 




O galio, rndio e o talio nao sao tao metalicos como seria de esperar; isto e 
conseqiiencia da serie de metais de transi§ao que os precedem na tabela periodica. Como o 
subnfvel (n -1 )d esta preenchido, a carga nuclear elevada resultante e o tamanho pequeno dos 
atomos desses elementos tomam os eletrons mais fortemente presos que em outros casos. O 
hidroxido de galio, Ga(OH) 3 , e, consequentemente, muito semelhante ao hidroxido de 
alummio no seu anfoterismo e mesmo o hidroxido de rndio se dissolve pouco em bases, 
embora mais facilmente em acidos. O talio e o unico elemento no grupo que ilustra o efeito do 
par inerte: ele forma compostos estaveis de T1 (I), ou talosos, e compostos de T1 (III), ou 
taticos. 

21.4 OUTROS METAIS REPRESENTATIVOS 

Outros metais representativos importantes sao o estanho e o chumbo (grupo periodico 
IVA) e o bismuto (grupo VA). 

ESTANHO 

O elemento estanho (o nome provem do anglo-saxao) e conhecido desde epocas pre- 
historicas. Sua fonte mais importante e a cassiterita, Sn02, da qual pode ser obtido pela 
redugao com carbono seguida de purificagao eletrolftica. 

Sn0 2 (5) + 2C(s) —► Sn(/) + 2CO(g) 

O estanho apresenta tres variedades alotropicas solidas: o estanho a, ou estanho 
cinzento, 6 uma forma nao-metalica estavel abaixo de 13°C. Nela, os atomos de estanho estao 
covalentemente ligados como no retfculo do diamante. Del3al61°Co estanho p, ou estanho 
branco, 6 a forma estavel. E o estanho comum, metalico e se cristaliza num retfculo 
tetragonal. Acima de 161°C(ate 232°C, o ponto de fusao) o estanho y, ou estanho rdmbico, e 
estavel. Forma um retfculo ortorrombico e e muito quebradigo. A transi§ao P —> a e lenta e 
quando ocorreu em tubos antigos de orgaos nas catedrais das regioes frias da Europa, foi 
chamada de "peste do estanho". (O "mal", apresentando "crescimento" de estanho cinzento, 
foi interpretado como obra do demonio.) 

O estanho e geralmente usado na galvanoplastia ("folhas de flandres", chapas de ferro 
cobertas de estanho) e em ligas como bronze (com cobre), peltro e solda (com chumbo) e 
alguns metais usados para mancais em dispositivo mecanico. 
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A configuragao eletronica da camada de Valencia do estanho e 5s 1 5p 1 e o efeito do par 
inerte e evidente no caso dos compostos com estanho no estado +2 (compostos estanosos) e 
+4 (compostos estanicos). O potencial de redu§ao padrao para Sn 2+ (aq)+ 2e~ —> Sn(s) e -0,14 
V, e portanto, o estanho dissolve-se lentamente em acidos dilufdos (1 mol/L): 

Sn(s) + m + (aq ) —► Sn 2+ (aq) + H 2 (g) 

O estanho (II) ou Ion estanoso forma uma grande variedade de compostos, tais como 
hidroxido, oxido, sulfeto, haleto etc. O Ion estanoso e moderadamente hidrolisado em agua: 

Sn 2+ (aq) + H 2 0 ++ SnOH + (aq) + H + (aq) 

A adigao de uma quantidade limitada de uma base forte ao ion estanoso precipita o 
hidroxido de estanho (II): 

Sn 2+ (aq) + 20H ~(aq) —► Sn(OH) 3 » 

Esse e anfotero e se dissolve no excesso de base formando Ion estanito: 

Sn(OH) 2 (s) + OH ~(aq) —► Sn(OH) 3 _ (a^) 

O Ion estanoso e um agente redutor medio muito util. Por exemplo, ele reduz cloreto 
de mercurio (II) primeiro a cloreto de mercurio (I) insoluvel, e entao, se esta presente em 
excesso, a mercurio metalico: 

2HgCl 2 (a^) + Sn 2+ {aq) — ► Sn 4+ (a^) + Hg 2 Cl 2 (,v) + 2C \~{aq) 

Hg 2 Cl 2 (s) + Sn 2+ (aq) —► 2Hg(/) + Sn 4+ (a^) + 2Cl“(a^) 

(Aqui escrevemos o cloreto mercurico como uma molecula, porque ele e um sal 
incomumente fraco.) 

Em solu£oes basicas, Sn (II) e um agente redutor ainda melhor que em solugao acida. 
Assim, o Ion estanito e facilmente oxidado a Ion estanato, Sn(OH) 6 2- . 

O estanho (IV), ou estado estanico, forma um oxido hidratado insoluvel, geralmente 
representado, para efeito de simplificagao, como hidroxido estanico, Sn(OH) 4 . Ele se dissolve 
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em excesso de base formando ion estanato, Sn(OHj () 2 . Na verdade, dois oxidos hidratados 
diferentes do Sn (IV) sao conhecidos: um e soluvel em acido, enquanto o outro, formado na 
oxidagao do estanho metalico ou ion estanoso, por acido mtrico, e insoluvel em acidos. As 
diferengas entre as duas formas nao sao bem esclarecidas. 

Na analise qualitativa, o estanho e geralmente precipitado ou na forma de sulfeto de 
estanho (II) castanho, SnS, ou como sulfeto de estanho (IV), amarelo, SnS 2 . O primeiro e 
insoluvel em excesso de sulfeto, enquanto o ultimo se dissolve formando o ion tioestanato : 

SnS 2 Cs , )+ S 2 ~(aq) —► SnS 3 2_ (ag) 

O sulfeto estanoso se dissolve, entretanto, em uma solugao contendo ions polissulfeto 
(Ver Segao 20.6), aqui representado como S 2 2- : 

SnS(s)+ S 2 2 ~(aq) —► SnS 3 2 ~(aq) 

A conversao desse complexo a um cloro complexo e realizada pela adigao de excesso 
de HC1: 

SnS 3 2 ~(ag) + 6H + (aq) + 6Cl'(a^) —► SnCl 6 2 “(a^) + 3H 2 S(g) 

Depois de ferver para remover todo o sulfeto de hidrogenio, o estanho (IV) pode ser 
reduzido a estanho (II) pelo ferro: 

SnCl 6 2 “(a ? ) + Fe(s) —► Sn 2+ (aq) + Fe 2+ (a^)+ 6Cl“(aq) 

E entao reoxidado por cloreto mercurico, formando Sn (IV), mais Hg 2 Cl 2 e/ou Hg. 

CHUMBO 

O chumbo (outra palavra de origem anglo-saxonica) era tambem conhecido desde 
tempos remotos. Seu unico mineral importante e a galena, PbS, do qual e obtido 
industrialmente por varios metodos. Um envolve a ustulagao do minerio: aquece-lo na 
presenga de ar para converte-lo em oxido: 

2PbS(5) + 30 2 (g) —► 2PbO(s) + 2S0 2 (g) 
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Parte do PbS e convertido a sulfato de chumbo nesse processo: 


PbSO) + 20 2 (g) —► PbS0 4 (.s) 

A mistura dos produtos (PbO e PbS0 4 ) e entao adicionado mais PbS e novamente 
aquecida na ausencia do ar: 

PbS (5) + 2PbO(s) —► 3Pb(/) + SO 2 (g) 

PbS(s) + PbS 04 ( 5 ) —► 2Pb (/) + 2S0 2 (g) 

O chumbo resultante e, entretanto, bastante impuro e deve ser purificado para remover 
muitos contaminantes metalicos. 

O chumbo existe em uma unica variedade alotropica, metalica, cinza, mole, de baixo 
ponto de fusao. Seu emprego principal consiste na fabricagao de baterias de chumbo (Seqao 
18.6). Grandes quantidades de chumbo foram usadas na sfntese de tetraetilchumbo, 
(C 2 H 5 ) 4 Pb, aplicado como aditivo antidetonante na gasolina. Pequena quantidade desse 
composto aumenta o fndice de octanas da gasolina, o que significa prever detonagao 
("batidas") nos cilindros do motor e promover a queima regular da gasolina. Como, a maior 
parte do chumbo e expelido pelo escapamento, contribuindo para a poluigao ambiental, a 
quantidade de tetraetilchumbo usado atualmente nao e muito grande. Alem disso, os 
compostos de chumbo envenenam os catalisadores (destroem sua eficiencia) utilizados nos 
conversores catalfticos dos novos automoveis e, portanto, meios alternativos para aumentar o 
fndice de octanas estao sendo introduzidos. O chumbo e aproveitavel em varias ligas e numa 
tinta resistente a corrosao, o zarcao, que contem Pb 3 0 4 . 

Nestes compostos, o chumbo, como tambem o estanho exibem estados de oxidagao +2 
e +4, embora o estado +2 seja o mais comum. O fon de chumbo (II), chamado algumas vezes 
de plumboso, precipita na forma de varios sais insoluveis, incluindo PbCl 2 , PbS, PbS0 4 , 
PbCr0 4 e PbC0 3 . Os haletos de chumbo (II) se dissolvem em excesso de haleto formando 
complexos como PbCl 3 ~ e PbBr 4 2 ~. O hidroxido de chumbo (II) e precipitado de uma solu§ao 
de Pb 2+ pela adigao de base: 

Pb 2+ (a^)+ 20H ~(aq) —► Pb(OH) 2 (.s) 
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O hidroxido de chumbo e anfotero, dissolve-se num excesso de base e converte-se em 


ion plumbito: 


Pb(OH) 2 0) + OH ~(aq) —► Pb(OH) 3 “(a^) 

Plumbito 

O chumbo (II) forma alguns sais que sao eletrolitos fracos. O sulfato de chumbo, 
insoluvel, PbS 04 , se dissolve em uma solugao de acetato de amonio, por exemplo, por causa 
da formagao do acetato de chumbo, soluvel, mas pouco dissociado: 

PbS0 4 (s) + 2C 2 H 3 0 2 "(a ? ) —► Pb(C 2 H 3 0 2 ) 2 (a^) + SO 4 2 ~(aq) 

No estado +4, ou plumblico, o composto mais importante e o oxido de chumbo (IV), 
usualmente chamado dioxido de chumbo, Pb0 2 . E um poderoso agente oxidante e e usado em 
baterias de chumbo. Pode ser preparado pela oxidagao do Ion plumbito pelo hipoclorito: 

Pb(OH) 3 ~(ag) + OC \~(aq) —► Pb0 2 (,v) + OH ~{aq) + C\~(aq) + H 2 0 

Pb0 2 e um agente oxidante bastante forte para oxidar Mn 2+ a Mn 04 “. 

Pb 3 0 4 , zarcao, 6 na realidade um composto complexo covalente contendo Pb (II) e Pb 
(IV) ligados aos atomos de oxigenio. E preparado pelo aquecimento de oxido de chumbo (II) 
ao ar a 500°C: 

6PbO(s) + 0 2 (g) —► 2Pb 3 0 4 (.s’) 

O chumbo, como muitos dos metais pesados, e um elemento toxico. Alguns 
historiadores pensam que o declmio do Imperio Romano ocorreu, parcialmente, devido a 
doengas, infertilidade e morte por causa do envenenamento por chumbo. Parece que a 
aristocracia romana fez grande uso do chumbo em encanamentos de agua e utensflios de 
cozinha. (A origem da palavra inglesa "plumbando" e a palavra latina para o chumbo, 
plumbum ). Mais recentemente, alvaiade de chumbo, Pb 3 (0H) 2 (C0 3 ) 2 , serviu como pigmento 
em pinturas e hoje em dia as criangas sofrem sua toxidez depois de comer pedagos de 
madeira, brinquedos, etc. (Atualmente, compostos de chumbo nao sao usados nos Estados 
Unidos na manufatura de tintas para uso domestico.) Em muitos casos, a toxidez de metais 
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pesados e um resultado do fato deles serem inibidores de muitas reagoes bioqmmicas 
catalisadas por enzimas. 

Em analise qualitativa, o chumbo e separado e/ou confirmado pela precipita§ao como 
cloreto, sulfeto, cromato ou sulfato. 

BISMUTO 

O bismuto (o nome parece ser corruptela das palavras germanicas que significam 
"massa branca") ocorre na natureza como Bi 2 03 ou Bi 2 S 3 . Na extragao industrial do elemento, 
o sulfeto e convertido ao oxido pela ustulagao aoareo oxido e reduzido com carvao para 
formar o elemento livre. 

O bismuto e um metal denso com um lustro metalico insfpido. E usado em varias 
ligas, incluindo algumas que fundem a baixa temperatura e sao uteis como sensores para 
detectar e apagar incendios. Como a agua, o bismuto e uma das poucas substancias que se 
expandem ao congelar; ele imprime esta propriedade a algumas de suas ligas, que sao usadas 
em tipografia. Esses se expandem quando sao moldados, produzindo reproduces fieis de 
detalhes finos no molde. 

A qufmica do bismuto e quase exclusivamente a do estado +3. O bismuto queima em 
oxigenio para produzir o trioxido: 

4Bi(s) + 30 2 (g) —► 2Bi 2 0 3 (s) 

Este composto e o hidroxido, Bi(OH) 3 , nao apresentam anfoterismo, sendo soluveis 
em acidos, mas nao em bases. 

O ion bismuto, Bi 3+ , apresenta forte tendencia a hidrolise, de maneira que a adi§ao de 
sais de bismuto em agua produz um precipitado de hidroxido: 

Bi * + (aq) + 3H 2 0 —► Bi(OH) 3 (s) + 3H + (aq) 

Se o ion cloreto esta presente, quando BiCl 3 e adicionado a agua, o precipitado contem 
algum cloreto e e geralmente formulado como BiCl(OH) 2 (hidroxido cloreto de bismuto) ou 
BiCIO (oxido cloreto de bismuto). (E tambem comumente representado como BiOCl, 
denominado "oxocloreto de bismuto".) Essa hidrolise pode ser reprimida mantendo a solugao 
fortemente acida. 
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O "bismutato de sodio" e uma substancia pouco caracterizada, preparada pela fusao de 
Bi 203 com Na 2 C >2 e NaOH. E geralmente representado como NaBi 03 , mas provavelmente 
Bi 2 05 muito impuro; e um poderoso agente oxidante e oxida Mn 2+ a Mn0 4 . 

Na analise qualitativa o bismuto e precipitado como sulfeto castanho escuro, Bi 2 S 3 , 
que e insoluvel em excesso de sulfeto ou polissulfeto. A confirmagao do bismuto envolve, 
usualmente, a observagao da hidrolise do Bi 3+ , mencionada anteriormente, ou a redug ao do 
Bi(OH) 3 pelo ion estanito, formando bismuto metalico, preto, finamente dividido: 

2Bi(OH) 3 0) + 3Sn(OH) 3 “(ag) + 30H ~(aq) 2Bi(s) + 3Sn(OH) 6 2 “(a^) 

21.5 OS SEMI-METAIS 

A palavra metaloide significa "como um metal". Os metaloides nao sao metais tfpicos 
nem nao metais tfpicos, mas apresentam propriedades de ambos; sao comumente chamados 
de semi-metais. Os metaloides incluem os elementos boro (grupo IIIA), silfcio e germanio 
(grupo IVA), arsenio e antimonio (grupo VA) e selenio e telurio (grupo VIA). Esses 
elementos sao encontrados numa faixa estreita, cruzando diagonalmente a tabela periodica, 
como aparece na Figura 21.4. (Algumas vezes o selenio e classificado como um nao-metal e 
astato, polonio e mesmo bismuto foram classificados como metaloides; mas essas decisoes 
sao algo arbitrario.) 

Os metaloides no estado livre tendem a serem duros, quebradigos e de pobres a medios 
condutores de calor e eletricidade. Eles geralmente apresentam semicondugao eletrica ou 
podem ser tornados semicondutores por meio de impurezas. Apresentam um lustro 
semimetalico tfpico. Essas propriedades indicam que nos solidos os eletrons de Valencia nao 
estao livremente deslocalizados como nos metais e que ha consideravel ligagao covalente 
presente. Como esperado, esses elementos tern eletronegatividades intermediarias. Seus 
hidroxocompostos sao ou fracamente acidos ou anfoteros. 

BORO 

O nome boro provem de palavra arabe que significa "branco". (O borax, sua fonte 
principal, e branco.) O elemento pertence ao grupo ITT A e e sempre encontrado combinado na 
natureza, usualmente como sais de boratos, como no borax, Na 2 B 4 05 ( 0 H ) 4 x 8H 2 0. Os 
compostos de boro tern grande variedade de aplicagoes: o borax e usado em algumas 
formulagoes de detergentes, onde ajuda o processo de limpeza e tambem deixa um pequeno 
brilho na roupa branca depois de passada a ferro. O boro e incorporado em vidros 


486 



borosilicatos, como o Pyrex e Kimax, que possuem coeficientes de expansao termica muito 
mais baixos do que os vidros de oxido de calcio ("moles") e, portanto, podem suportar 
mudangas bruscas de temperatura. Fibras de boro elementar sao combinadas com certos 
plasticos epoxi produzindo materials muito resistentes e de baixa densidade. 

O boro livre e obtido pela dissolugao do borax em acido e cristalizagao do acido 
borico, H 3 BO 3 . A desidratagao formando B 2 O 3 e seguida pela redutjao com magnesio: 

B 2 0 3 (s) + 3Mg(s) —► 2B(s) + 3MgO(s) 

Boro mais puro pode ser preparado pela redugao de tricloreto de boro com hidrogenio 
gasoso a alta temperatura: 


2BCl 3 (g) + 3H 2 (g) —► 2B(s) + 6 HCl(g) 

Ou pela decomposigao termica do triiodeto de boro na superffcie de um fio, aquecido 
eletricamente, de tungstenio ou tantalo: 

2BI 3 (g) —► 2B(s) + 3I 2 (g) 

O boro elementar tern brilho semimetalico opaco e e um semicondutor eletrico. E o 
segundo elemento mais duro (depois do diamante) e existe em varias modificagoes cristalinas, 
todas contendo unidades estruturais B i2 e que diferem umas das outras na maneira pela qual 
essas unidades estao ligadas no retfculo cristalino. Em cada uma dessas unidades Bi 2 os 
atomos de boro estao colocados nos 12 vertices de um icosaedro (um poliedro regular de 20 
faces), como na Figura 21.5. Essa estrutura icosaedrica e encontrada tambem em alguns 
compostos do boro. 

O boro forma uma serie de trihaletos, BX 3 , que sao todos compostos moleculares de 
baixo ponto de fusao. A estrutura de Lewis para o BF 3 , por exemplo, pode ser escrita: 


: E : .. 

B : F : 

:p: 
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Perfodos 






Figura 21.5 A unidade estrutural do Bn, icosaedrica. 

A molecula e trigonal plana, como prevista pela teoria VSEPR, e, portanto, 
presumivelmente, o boro sofre hibridizagao sp 2 , formando tres ligagoes equivalentes. As 
distancias de ligaqao, entretanto, sao algo mais curtas que o esperado, indicando a 
possibilidade de algum carater de dupla ligagao em cada ligagao B—X. Este fato pode ser 
explicado considerando a sobreposiqao de um dos orbitais p cheios do atomo de halogenio 
com o orbital p vazio, nao hibridizado do boro. 

Os haletos de boro sao acidos de Lewis; em suas reagoes, o boro aceita um par de 
eletrons para completar seu octeto. Alguns exemplos sao: 


r.r : F : .. 

:F: 

- 

=F: + B=F=—> 

: F : B : F : 


L " J sp:" 

* : F : '* 
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H : F : H : F : 

H : N : + B:F:-^ H : N * B : F : 
H : F : *" H : F : ” 


O ultimo composto e um exemplo de um composto de adigao, ou aducto. 

O hidroxi-composto do boro e um acido, o acido borico, H3BO3. Ele e um solido 
pouco soluvel no qual nao existem moleculas de H3BO3 simples. Em vez disso, as unidades 
planas BO3 sao ligadas por ligagoes de hidrogenio formando uma camada infinita, 
bidimensional, como e mostrado na Figura 21.6. O acido borico e um acido fraco, 
monoprotico, com K a = 6 x 10' 10 . Em baixas concentragoes em solu?6es aquosas, sua 
dissociagao e representada por: 

H 3 B 0 3 (a^) + H 2 0 —► B(OH) 4 ^) + H + (aq) 
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Como o nurnero de liga§ao de boro-oxigenio mudou de 3 a 4. Em soluqoes mais 
concentradas, a molecula simples H3BO3 e aparentemente substituida por especies mais 
complexas. 

O boro forma uma extensa serie de sais, os boratos, nos quais o boro esta presente em 
varios oxoanions. Alguns anions sao simples, como o ion trigonal planar ortoborato, BO , 3 , 
enquanto outros formam cadeias extensas. Alguns anions boratos sao apresentados na Figura 
21.7. Nesses ions cada atomo de boro esta rodeado por tres atomos de oxigenio, alguns dos 
quais formam pontes entre dois atomos de boro, e o restante sao terminais. O nurnero de 
atomos de oxigenio terminais e igual a carga do ion. No anion borato externo da Figura 21.7 a 
formula empirica e encontrada identificando a unidade de repetigao na cadeia, salientada 
pelas linhas tracejadas na ilustragao. Sabe-se que, apesar da diversidade entre essas estruturas, 
cada atomo de boro, tern sempre um nurnero esterico so de tres, nao ha pares isolados de 
eletrons, e, portanto localiza-se no centra de um triangulo equilatero de atomos de oxigenio 
(geometria trigonal planar). 

O boro se combina com o hidrogenio formando uma serie extremamente interessante 
de compostos, os hidretos do boro, ou boranos. Surpreendentemente, o mais simples deles, 
BH3, e instavel. Entretanto, muitos boranos estaveis sao conhecidos; todos fundem a 
temperaturas baixas, sao compostos reativos e moleculares. Formulas representativas incluem 
B 2 H 6 , B 4 H 8 , B 4 H 10 , BioHig e Bi 8 H 2 2 . Os boranos mais leves queimam-se espontaneamente ao 
ar. 

Os boranos sao classificados como compostos com deficiencia eletronica, porque em 
todos os casos aparentemente ha um nurnero aparentemente insuficiente de eletrons para 
estabilizar a molecula. Isto e demonstrado pelo composto mais simples, o diborano, B 2 H 6 . 
Nesta molecula um nurnero total de 12 eletrons de Valencia (6 dos boros e 6 dos hidrogenios) 
sao acessiveis para formar a ligagao. Se os atomos forem colocados aos pares para ligar os 
seis hidrogenios para dois boros, o resultado e uma estrutura de Lewis que mostra dois 
fragmentos BH3 independentes: 

H H 

H : B B : H 
H H 


O dilema da deficiencia eletronica e obvio: mostra que nao ha eletrons disponiveis 
para ligar um boro a outro. 
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A indicagao da ligagao no diborano provem do conhecimento da geometria da 
molecula. Ela tem a estrutura vista na Figura 21.8, na qual dois hidrogenios atuam como 
pontes entre dois atomos de boro. Mas como o atomo de H pode ligar os dois atomos de B? 
Calculos de mecanica quantica explicam a existencia de duas ligagdes de tres centros na 
molecula de B 2 H 6 . A maioria das ligagoes covalentes sao ligagoes de dois centros, isto e, um 
par de eletrons liga dois atomos a um outro. Entretanto, a teoria do orbital molecular esclarece 
que e possivel combinar tres orbitais atomicos de tres atomos para formar tres orbitais 
moleculares, sendo que um e um ligante MO, no qual so um par de eletrons liga os tres 
atomos. Esta e uma ligagao de tres centros. 



Figura 21.7 Alguns anions baratos. 
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Figura 21.8 A estrutura do diborano. 

O esquema da ligagao no diborano e ilustrado na Figura 21.9. Cada boro usa todos os 
seus orbitais da camada de Valencia formando quatro orbitais hfbridos sp 3 , dois dos quais sao 
usados nas ligagoes com os atomos H terminais, com as ligagoes convencionais de dois 
centros. 

Os quatros orbitais hfbridos remanescentes (dois de cada boro) se sobrepoem aos 
orbitais Is de dois atomos de H para formar orbitais moleculares de tres centros, orbitais 
moleculares ligantes, cada um contendo um par de eletrons. Cada um deste MO apresenta 
menor energia do que os orbitais atomicos originais e entao aumenta a estabilidade. Ligagoes 
de tres centros sao encontradas nas estruturas de todos os boranos. 



Figura 21.9 Ligaqoes de tres centros no diborano. (a) Sobreposi$ao de orbitais atomicos de 
dois atomos de boro e dois atomos de hidrogenio. (b) Orbitais moleculares de tres centros. 


O boro forma um par interessante de nitretos, ambos com a formula BN. O nitreto de 
boro hexagonal e um solido branco escorregadio, com muitas das propriedades da grafita. De 
fato, ele tern a estrutura da grafita (Segao 20.8), exceto que atomos de B e de N se alternam no 
reticulo. (Observe que o numero de eletrons de Valencia com os quais B e N contribuem nao 
sao equivalentes ao numero dos dois atomos de C.) No nitreto de boro cubico ou borazon, 
atomos de boro e nitrogenio ocupam sftios alternativos no reticulo do diamante (Segao 20.8); 
e formado a altas pressoes e e quase tao duro como o diamante. Serve para fabricagao de 
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ferramentas de corte e abrasivos e e mais resistente a oxidagao a altas temperaturas do que o 
diamante. 

SILICIO 

No grupo IVA o silicio e classificado como um metaloide. (O nome e derivado do 
latim e significa "sflex"; sflex e dioxido de silicio impuro.) O silicio so perde, em abundancia, 
para o oxigenio. A grande maioria das rochas, solos, areias e terras sao compostas de silicio, 
ou das varias formas de silica pura ou impura, Si0 2 (quartzo, sflex, tridimita, agata, opala 
etc.), ou de silicatos, tais como feldspatos, micas, talcos e muitos outros. 

O silicio livre e obtido da redugao a alta temperatura do Si0 2 pelo magnesio ou 
carbono. O silicio puro, tetracloreto de silicio, SiCl 4 e reduzido pelo magnesio. O elemento se 
cristaliza no mesmo retfculo do diamante, formando um solido muito duro, de alto ponto de 
fusao e aparencia metalica. (O silicio analogo a grafita nao foi preparado.) Apesar de seu 
brilho metalico, ele e um mau condutor de eletricidade a temperatura ambiente, embora seja 
um semicondutor, uma propriedade que justifica seu uso especialmente quando dopado, no 
estado solido, em muitos dispositivos eletronicos tais como transistores, circuitos integrados 
etc. 

A qufmica do silicio e essencialmente aquela do estado +4, no qual quatro eletrons de 
seu orbital de Valencia ( 3s 2 3p 2 ) sao elementos mais eletronegativos. Embora forme compostos 
binarios com o hidrogenio (os silanos: SiH 4 , Si 2 H 6 , etc.) e com os halogenios, como o 
tetracloreto de silicio, SiCl 4 , esses compostos tendem a se converter a dioxido de silicio, Si0 2 , 
na presenga de ar. A qufmica do silicio e sem duvida a qufmica de seus oxocompostos, 
dioxido de silicio e silicato. 

Ao contrario do carbono, o silicio nao forma dupla ligagao com o oxigenio; em vez 
disso, muitos compostos de silicio e oxigenio apresentam hibridizagao sp 3, dos eletrons de 
Valencia do Si, com ligagao tetraedrica dos quatro atomos de oxigenio que rodeiam cada 
atomo de silicio. A mais simples de tais estruturas e a do fon ortossilicato, Si0 4 4 . 



Este e o anion do acido ortossilicico, Si(OH) 4 , que pode ser preparado somente em 
solugao dilufda. (Tentativas de concentra-la resultam em acidos silfcicos complexos de 
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cadeias compridas.) O ion simples SiO/ - e encontrado em poucos minerals, incluindo a 
olivina (Mg 2 Si 04 ) e o zircao (ZrSi 04 ). (Ver Figura 21.10.) 

O ion dissilicato (tambem chamado pirossilicato), S^Oy -6 , e encontrado na thortveitita 
(ScyS^Oy) e barissilita (Pb 3 Si20 7 ) Nesse ion, um dos sete oxigenios atua como ponte entre 
dois silicios. (Ver Figura 21.10.) 

Alguns minerals consistem em anions silicato ciclicos. Esses incluem a benitoita 
(BaTiSijOcd, na qual os atomos de silicio e oxigenio alternados formam um anel de seis 
membros, de ciclotrimetasilicato, Si 3 0 9 -6 , e berilo (Be 3 Al 2 Si 6 Oi 8 ), no qual o ion 
ciclohexametasilicato, SieO 1 8 - ' 2 , tern um anel de 12 membros. (Ver Figura 21.10.) Em cada 
um desses anions cada silicio esta ligado tetraedricamente por quatro atomos de oxigenio, dos 
quais dois sao terminais e dois servem como pontes para dois outros silicios. Alem disso note 
que a carga de cada ion e igual ao numero de oxigenios terminais. 

Anions silicatos extensos tambem sao conhecidos; sao todos classificados como meta- 
silicatos. A cadeia infinita do ion Si0 3 2- e encontrada nos minerals classificados como 
piroxenos. Entre eles se encontram a enstatita (MgSi0 3 ) e ajadeita [NaAl(Si0 3 )2]. A cadeia 
do piroxeno e mostrada na Figura 21.11a. Cadeias longas como essas sao empacotadas 
juntamente com cations. As atragoes eletrostaticas (ligante ionico) entre o cation e a cadeia 
carregada negativamente, mantem o conjunto. Observe as linhas tracejadas na ilustragao; elas 
indicam a unidade de repetigao, que apresenta a formula empfrica Si0 3 2 “. Como em todos os 
silicatos, cada Si esta ligado tetraedricamente para 4 atomos de O; no piroxeno duas destas 
cadeias sao pontes de oxigenio, e duas sao terminais. 

Quando duas cadeias de silicato dao origem a ligagoes cruzadas, de maneira que 
metade dos silicios tenha tres oxigenios formando pontes e o restante tenha dois, o resultado e 
uma especie infinita (ou cadeia dobrada), Si 4 0, | 6 ~, como apresentado na Figura 21.11A Esse 
anion ocorre em numerosos minerals chamados anfibolios. Os varios asbestos minerals sao 
desse tipo; sua natureza fibrosa resulta da estrutura "monodimensional" do anion. 

Quando todos os silicios sao ligados a tres oxigenios em forma de ponte de oxigenio 
em um silicato, o resultado e um anion silicato em folhas infinitas, com formula empfrica 
Si 2 0 5 2 ‘, mostrados na Figura 21.11c. Esses anions "bidimensionais" sao encontrados no talco, 
Mg 3 (Si 205 ) 2 ( 0 H) 2 , e nas argilas e micas. Geralmente, cations extras, ions hidroxila e algumas 
vezes moleculas sao inclufdas entre os pianos formando uma estrutura complexa. Ions 
alumfnio podem estar presentes na forma de cations entre as folhas ou substituindo 
regularmente os atomos de silicio nos pianos. (No ultimo caso, a substantia e chamada de 
aluminosilicato.) 


495 



o o 

\ / 

ck A 

O-Si-O O-Si O 

\ / 


0 

1 

Si 

o> 

O 0 

1 1 

Si Si 

q/ o°o° 

°w° 

o- s, -o 

1 1 
/SicO 

0 0 O 

0 

0~Si, 

0 

O 

Si-0 

'\.P 0 

/ Sl \ 

O 0 

Si0 4 4 - 

Si 2 0 7 6 - 

Si 3 0 9 6 - 


Si 6 0 18 '2- 

Ortossilicato 

Dissilicato 

Ciclotrimetasilicato 

Ciclohexametasilicato 


Figura 21.10 Alguns anions silicatos. 


A medida que o numero de oxigenios em forma de ponte ultrapassa tres, resultam 
estruturas tridimensionais. Entre elas se incluem os feldspatos, como o ortoclasio (KAlSisOs), 
e as zeolitas, como a analcita (NaAlSi 2 0 6 x H 2 0). 

O limite dessa serie de silicatos e encontrado na silica, Si0 2 , na qual cada silfcio tern 
quatro atomos de oxigenio atuando como pontes ligadas a quatro outros atomos de silfcio, 
tetraedricamente. (Oxigenios terminais nao estao presentes.) Ha pelo menos seis variedades 
cristalinas da silica, sendo a mais conhecida a do quartzo comum. Silica vitrosa, ou quartzo 
fundido, e silica que foi super-resfriada do estado lfquido. Essa substancia vitrosa e 
transparente a luz ultravioleta proxima e tern um coeficiente de expansao termica 
extremamente baixo. (Silica vitrosa aquecida ate o branco pode ser colocada em agua fria 
produzindo muito barulho, mas sem quebrar.) 

O silfcio forma alguns compostos comercialmente importantes chamados siliconas. 
Uma molecula tfpica de silicona tern uma cadeia comprida com atomos de silfcio e oxigenio 
altemados, como uma espinha dorsal, com substituintes organicos, como grupos metila, 
—CH 3 , na extremidade da cadeia. A estrutura da metil-silicona, um lubrificante muito util, e 
mostrado na Figura 21.12. Quando essas cadeias formam ligagoes cruzadas, resultam 
siliconas em forma de ceras, graxas ou borracha. Siliconas tern muito maior estabilidade 
termica do que oleos, graxas e gomas formadas de hidrocarbonetos, em grande parte devido 
as cadeias de silicatos das moleculas. 

Como ja mencionamos anteriormente, o silfcio e usado na manufatura de carbeto de 
silfcio usado como um abrasivo (Segao 20.8). 
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Figura 21.12 Metil silicone. 


GERMANIC* 

Abaixo do silfcio no grupo IVA, na tabela periodica, esta o germanio, nome originado 
da Germania. E um solido quebradigo, cinza esbranquigado e, como o silfcio, se cristaliza no 
retfculo do diamante. Tambem como o silfcio, e um semicondutor e e usado na fabrica§ao de 
dispositivos eletronicos como transistores, circuitos integrados etc. Aparelhos de germanio 
semicondutores sao mais sujeitos a falhas a altas temperaturas do que os correspondentes de 
silfcio, por isso seu emprego foi de alguma forma limitado. 

A qufmica do germanio e muito semelhante a do silfcio. Entretanto, como Si 02 , Ge 02 
pode cristalizar em uma forma na qual seis atomos de oxigenio circundam cada atomo de 
germanio, como conseqliencia do tamanho do raio atomico do Ge. O germanio tambem forma 
uma serie de germanatos como oxoanions discretos e extensos. 

ARSENIC) 

O elemento arsenio esta diretamente abaixo do fosforo no grupo VA. (O nome vem do 
grego: "pigmento amarelo", que se refere ao As 4 S 6 .) O elemento tern tres formas alotropicas. 
O arsenio cinza e estavel a temperatura ambiente e tern aparencia metalica, com camadas 
enrugadas de atomos de arsenio unidas por for?as de London. O arsenio amarelo consiste em 
moleculas As 4 (semelhantes ao fosforo branco) no estado gasoso. Arsenio negro e uma 
variedade instavel e pouco conhecida. 

O arsenio tern a configura§ao da camada de Valencia 4,v 2 4 /? 3 e ilustra o efeito do par 
inerte, tendo a maioria dos seus compostos nos estados +3 e +5. O estado +3 e representado 
por As 4 S 6 , chamado oxido de arsenio (III), ou oxido arsenioso, ou "arsenio branco". Este e o 
anidrido do acido arsenioso, escrito como H 3 ASO 3 ou como As(OH) 3 , que existe somente em 
solugao. E um hidroxido anfotero, reagindo com acido para formar As(OH) 2 + , e com base, 
dando As(OH) 4 “ ou ions H 2 As 02 . Oxosais como arsenito de sodio, Na 3 As 03 , podem ser 
preparados. 
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O estado +5 do arsenio e representado por AS4O10, oxido de arsenio (V), ou oxido 
arsenico, bem como H3ASO4, acido arsenico, e por seus sais, os arsenatos. O acido arsenico e 
tripositivo, mais fraco que o acido fosforico. Da origem aos sais Na3As04, Na2HAs04 e 
NaH 2 As04. 

Na analise qualitativa, o arsenio precipita como AS2S3 e AS2S5, ambos amarelos. Na 
solugao, o arsenio pode ser reduzido com alummio e base, ou zinco e acido para formar ASH3, 
arsina gasosa, que forma uma mancha preta de prata metalica em papel de filtro embebido 
com uma solugao de nitrato de prata. 

ANTIMONIO 

Abaixo do arsenio no grupo VA esta o antimdnio, tambem um metaloide. A origem do 
nome e obscura; e derivado do latim anti ("oposto a") e monium ("condigoes isoladas"), 
significando que tende a se combinar rapidamente. O antimonio, como o arsenio, exibe 
alotropos cinza, amarelo e negro, dos quais o cinza e metalico e estavel termodinamicamente 
a temperatura ambiente. A quarta forma alotropica negra e chamada de "antimonio 
explosivo"; sua estrutura e desconhecida e converte-se violentamente em antimonio cinza 
quando raspada. O antimonio cinza e um condutor eletrico fraco; os outros alotropos sao nao 
condutores. 

Os estados +3 e +5 sao os mais importantes para o antimonio: o +3 e representado 
pelo Sb 4 0 6 , oxido de antimdnio (III), ou oxido antimonioso, que e um anidrido anfotero. 
Quando adicionado a agua, Sb 406 toma-se hidratado, porem continua insoluvel. Dissolve-se 
em acido para formar Sb(OH) 2 + , ou em base, dando o ion antimonito, Sb(OH) 4 . 

O estado +5 para o antimonio e simbolizado pelo Sb 2 0 5 , oxido de antimdnio (Y), ou 
oxido antimonico. E um anidrido acido que se dissolve em base formando o ion antimonato, 
Sb(OH) 6 - 

Em analise qualitativa, o antimonio e precipitado como Sb 2 S3 ou Sb 2 S5, ambos 
vermelho alaranjados. Em solugao, Sb 3+ apresenta grande tendencia a hidrolise e precipita 
Sb(OH ) 3 ou Sb(OH) 2 Cl brancos, as vezes formulado SbOCl. A redugao do antimonio (III) ou 
antimonio (Y) dissolvido por alummio em meio basico resulta em mancha negra de antimonio 
elementar. 
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SELENIO 

O elemento selenio (grupo VIA) tem um comportamento muito metalico para ser 
classificado como metaloide. (Seu nome provem do grego e significa "lua"; foi chamado 
assim porque lembra telurio, que significa terra.) O selenio e conhecido por existir em seis 
modificagoes alotropicas; a forma comum e o selenio cinza, um solido escuro que possui 
lustro semimetalico, mas que e um fraco condutor de eletricidade. Entretanto, o selenio e um 
fotocondutor; isto significa que sua condutividade aumenta na presenga de luz, propriedade 
que e usada em celulas fotoeletricas, como revel agoes fotograficas e camaras automaticas. O 
selenio e muito empregado na industria de vidro. A cor rosa que da ao vidro compensa a cor 
verde causada por impurezas de ferro, resultando um vidro quase sem cor. O selenio e 
altamente toxico, mas atualmente acredita-se que quantidades mmimas, tragos, sao essenciais 
a vida humana. 

O selenio tem um comportamento qufmico muito semelhante ao enxofre. O seleneto 
de hidrogenio, thSe, e ainda mais malcheiroso que H2S. O dioxido de selenio, Se02, e o 
anidrido do acido selenioso, H 2 Se03, com a primeira dissociagao mais fraca que o H2SO3, as 
com a segunda muito mais forte. O trioxido de selenio, SeOs, e o anidrido do acido selenico, 
EhSetAi, similar em muitos aspectos ao H2SO4, porem mais fraco como acido e mais forte 
como agente oxidante. 

TELURIO 

O elemento telurio esta tambem no grupo VIA, abaixo do selenio. O elemento existe 
na sua modificagao alotropica cinza, que e um condutor eletrico melhor do que o selenio e 
apresenta semicondugao. 

O telurio forma o telureto de hidrogenio, H 2 Te, que tem um odor indescritivelmente 
atroz. Pesquisadores qufmicos que tem de trabalhar com H 2 Te repentinamente descobrem que 
sao socialmente proscritos; o composto e aparentemente absorvido pelas protemas (pele, 
cabelo, roupa de la etc.) e somente e eliminado lentamente. O elemento tambem forma Te02 e 
Te03 e os correspondentes oxoacidos e sais. 
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RESUMO 

Os elementos mais metalicos sao os metais alcalinos (grupo IA), que possuem a 
camada de Valencia ns\ Sao moles, tem baixa densidade, fundem-se facilmente, conduzem a 
corrente eletrica e apresentam brilho metalico. Os elementos nao combinados podem ser 
obtidos por eletrolise de seus sais fundidos. Formam compostos ionicos nos quais apresentam 
estado de oxidagao + 1 e que tendem a ser bem soluveis em agua. 

Os metais alcalino-terrosos (grupo IIA) sao um pouco menos eletropositivos que os 
metais alcalinos. Eles possuem a camada de Valencia ns 2 , e tambem formam compostos 
ionicos com o metal no estado + 2 . (O berflio tem muitos compostos covalentes.) Muitos dos 
sais de metais alcalino-terrosos tem baixa solubilidade em agua, especialmente quando os 
anions possuem carga - 2 , ou - 3 . O ion de calcio e responsavel pela dureza da agua natural. 
Pode ser removido por precipita$ao, complexagao ou troca ionica. 

O metal mais importante do grupo IIIA e o aluminio, que e produzido por redutjao de 
AI2O3 dissolvido em criolita. O aluminio e um metal altamente reativo, especialmente quando 
forma ligagao com o oxigenio. Nos seus compostos, tem estado de oxidagao + 3 . Seu 
hidroxido e anfotero. 

Estanho e chumbo sao os metais importantes do grupo periodico IVA. Estes elementos 
mostram os estados de oxidagao +2 e +4 nos seus compostos. Seus hidroxidos +2 sao 
anfoteros. Bismuto (grupo VA) tem geralmente estado +3 e seu hidroxido e basico. 

Os metaloides (semi-metais) mais importantes sao o boro (grupo IIIA) e o silfcio 
(IVA), apesar de arsenio, antimonio, selenio e telurio tambem serem desta categoria. Os 
metaloides tem um brilho tipicamente semimetalico, sao semicondutores e formam hidroxidos 
anfoteros ou acidos fracos. 

O boro forma haletos moleculares, uma grande variedade de boratos, e os boranos, que 
sao deficientes de eletrons. Os compostos mais comuns do silicio sao os silicatos, que 
ocorrem como minerais naturais. Os anions silicatos podem ser discretos, cadeias infinitas, 
bandas infinitas, chapas infinitas ou tridimensionais. 
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PROBLEMAS 
Metais Alcalinos 

21.1 Por que o grupo de elementos IA: (a) apresenta propriedades metalicas? (b) 
geralmente tem nos seus compostos o estado de oxida§ao +1? 

21.2 Qual dos metais alcalinos e melhor agente redutor? Como se pode explicar 

isto? 


21.3 Por que e necessario usar eletrolise em meio nao aquoso para obter o sodio 
metalico de seus sais? 

21.4 Na fase gasosa, a temperaturas elevadas, os metais alcalinos sao encontrados 
como moleculas diatomicas. Os halogenios formam moleculas diatomicas a temperatura 
ambiente. Por que os alcalinos nao? 

21.5 Escreva a equagao balanceada para: 

(a) decomposigao termica de bicarbonato de sodio dando carbonato de sodio 

(b) srntese de superoxido de potassio 

(c) queima de LiH em oxigenio 

(d) reatjao de cesio com agua 

(e) reagao de K 2 0 com C0 2 . 

21.6 O incendio provocado por sodio e um problema especial para os bombeiros. 
Como este fogo pode ser extinto? 

Metais Alcalino-Terrosos 

21.7 Justifique o fato de que os metais alcalino-terrosos tem geralmente pontos de 
fusao mais altos que os metais alcalinos. 

21.8 Oxidos metalicos reagem com oxidos de nao-metais. Qual e o produto obtido 
quando BaO(,s ) reage com S0 2 (g)? Que especie de solugao e esta? 

21.9 Esclarega por que o grupo de metais IIA tem somente estado de oxidagao +2. 
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21.10 Escreva a equagao balanceada para: 

(a) reagao de calcio metalico com excesso de agua 

(b) dissolugao de berilio em HC1 dilufdo 

(c) dissolugao de carbonato de calcio em HC1 dilufdo 

(d) amolecimento de agua dura temporaria por aquecimento 

(e) decomposigao termica de CaC 03 

(f) dissolu$ao de Ba 3 (P0 4 ) 2 em HC1 dilufdo. 

21.11 Como se pode distinguir experimentalmente entre: 

(a) CaO e Ca(OH) 2 (b) BaS0 4 e BaS0 3 (c) KC1 e CaCl 2 

(d) BeO e SrO (e) CaH 2 e CaCl 2 (f) BaC0 3 e BaCl 2 

21.12 O que e agua dura? Por que a dureza da agua e indesejavel? Como se diferencia 
a dureza temporaria da permanente? 

21.13 Como as aguas correntes proximas de um grande deposito de gipsita diferem 
daquelas proximas de depositos de calcario? 

21.14 Justifique o fato de que a adi§ao de Ca(OH) 2 a agua com dureza temporaria 
pode amolecer a agua. 

Grupo IIIA (Metais) 

21.15 O galio se parece mais com o alumfnio do que com o fndio em seu 
comportamento qufmico. Esclarega isto em termos das configurates eletronicas dos atomos 
desses elementos. 

21.16 Por que o alumfnio nao pode ser reduzido eletronicamente das solu?oes aquosas 
de seus compostos? 

21.17 Como voce pode demonstrar experimentalmente que o hidroxido de alumfnio e 
anfotero? 

21.18 Descreva a remogao de impurezas de A1 2 0 3 obtido por meio do processo de 

Bayer. 
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21.19 Responda por que, na maioria dos compostos de alummio, o ion simples Al 3+ 
nao existe? 

21.20 Escreva a equagao balanceada para: 

(a) desproporcionamento do AICI 3 

(b) dissolugao do hidroxido de alummio em excesso de base 

(c) hidrolise do cianeto de alummio 

(d) redugao do Mn 02 por alummio, dando manganes metalico 

(e) oxidagao de alummio por aquecimento de H2SO4 concentrado, liberando SO2 gasoso 

(f) reagao de hidreto de lftio e alummio, LiAUE, com agua, com desprendimento de H 2 
gasoso. 

Estanho, Chumbo e Bismuto 

21.21 O chumbo tern uma aparencia cinza opaca. Por que ele nao parece mais 
metalico? 

21.22 Explique a ocorrencia de "peste de estanho" nas catedrais da Europa. Por que 
isto e muito menos comum em outros pafses, como no Brasil? 

21.23 Escreva equagoes que ilustram o anfoterismo do hidroxido estanoso. 

21.24 Como voce poderia evidenciar experimentalmente que Bi 203 nao e anfotero? 

Semi-metais 

21.25 Escreva as equagoes balanceadas para: 

(a) queima do bismuto no ar 

(b) dissolugao do sulfeto de estanho em sulfeto de sodio aquoso 

(c) oxidagao de Mn 2+ por Bi 2 05 (no bismutato de sodio) em solugao acida 

(d) dissolugao de estanho em HC1 dilufdo 

(e) dissolugao de PbS em HNO3 concentrado, formando S e NO 

(f) formagao de um precipitado da adigao de HC1 dilufdo a uma solugao de estanito de sodio. 

21.26 Mostre que o boro elementar deve ser classificado como uma substancia 
deficiente de eletrons. 
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21.27 O que e uma ligagao por tres centros? Como isto e descrito em tennos da teoria 


MO? 


21.28 Desenhe a estrutura de cada um dos anions silicatos simples: 

(a) Si0 4 2 " (b) Si 2 0 7 6 " (c) Si 3 0 9 ^ 

(d) Si 4 0i2 8 “ (e) Si 6 0i 8 12 - 

21.29 Esquematize a estrutura dos anions silicatos extensos: 

(a) Si0 3 2 “ (b) SLAi 6- (c) Si 2 0 5 2 “ 

21.30 Explique por que o mineral mica pode ser facilmente clivado em folhas finas. 

21.31 Na silica vitrificada e no quartzo cada atomo de silicio e rodeado 
tetraedricamente por quatro oxigenios. Como as estruturas dessas formas de Si0 2 diferem 
entre si? 

21.32 Como se explica a grande diferenga nas propriedades entre o C0 2 e o Si0 2 ? 

21.33 Escreva a equagao balanceada para: 

(a) queima de seleneto de hidrogenio em oxigenio 

(b) forma§ao de um precipitado por acidificagao de SbS 3 v 

(c) redugao de Ag + por AsH 3 

(d) dissolugao de As 2 0 3 em HC1 dilufdo 

(e) hidrolise de Ge 2 H 6 dando Ge0 2 

(f) dissolugao de silica em acido fluoridrico 

(g) oxidagao de B 2 H6 ao ar 

(h) desidratagao de H 3 B0 3 

(i) reagao de boreto de magnesio Mg 3 B 2 com agua formando diborano 

(j) redugao do SiF 4 por potassio metalico para formar o silicio elementar. 


505 



PROBLEMAS ADICIONAIS 


21.34 Como se poderia distinguir experimentalmente entre: 

(a) Na 20 e Na 2 C >2 

(b) NaCl e KC1 

(c) K 2 0 e K2CO3 

(d) K 2 0 e KC1 

(e) MgO e K 2 0 

(f) MgO e BaO 

21.35 Proponha uma explicagao para o fato de que, quando os metais alcalinos reagem 
com o oxigenio, os produtos dependem do tamanho do atomo metalico. 

21.36 Sugira uma interpreta§ao para as seguintes conversoes em laboratorio (em cada 
caso especificar os reagentes empregados e escrever as reagoes apropriadas): 

(a) NaCl a NaOH 

(b) NaOH a NaCl 

(c) NaCl a Na 2 0 2 

(d) Li 3 N a Li 2 S0 4 

(e) Na 2 S 0 4 a BaS0 4 

21.37 Explique por que a condutividade eletrica da solugao 1 mol/L de Li 2 S 0 4 e 
menor do que a 1 mol/L de Cs 2 S 0 4 

21.38 Explique por que a condutividade eletrica da solugao 1 mol/L de BaCl 2 e menor 
do que a 1 mol/L de CaCl 2 . 

21.39 Por que o Cs exibe estado de oxida§ao +3 no composto CSI 3 ? Explique. 

21.40 Como pode ser demonstrado experimentalmente que CaO e Ca 2 + 0 2_ e nao 

Ca + 0 _ ? 

21.41 Discuta a tendencia do berilio em formar ligagoes covalentes. Por que o estado 
de oxida§ao e limitado a +2 nestes compostos? 
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21.42 Explique os seguintes comportamentos percorrendo de cima para baixo o grupo 
IIA do Be ao Ra: 

(a) os hidroxidos se tomam mais basicos 

(b) os hidroxidos ficam mais soluveis 

(c) os carbonatos sao mais estaveis em relagao a decompositjao termica para forma§ao de 
oxidos e CO 2 

(d) os sulfatos se tomam menos soluveis 

(e) os potenciais de redutjao [para M 2+ + 2e~ —> M(s)] ficam mais negativos 

21.43 Tomando o raio ionico do Li+ como 0,078 nm e para o Be 2+ como 0,034 nm, 
calcule a densidade de carga eletronica media (carga por unidade de volume) em cada um 
destes Ions. Como isto pode explicar a grande tendencia do berflio em hidrolisar? 

21.44 Estabelega quais das seguintes conversoes podem ser acompanhadas em 
laboratorio: 

(a) CaC0 3 a CaH 2 

(b) BaCC >3 a BaS 04 

(c) BaF 2 a Ba0 2 

(d) MgC0 3 a MgCl 2 

(e) MgS 04 a MgC0 3 

(f) Sr 3 (P0 4 ) 2 a SrS0 4 

21.45 O BiOCl pode ser chamado de hipoclorito de bismuto? Explique. 

21.46 AG° para a oxidatjao do alummio por 0 2 e muito negativo. Por que esta reagao e 
tao lenta a temperatura ambiente? 

21.47 Diferencie a estrutura do AICI3 x 6H 2 0 do cloreto de alummio gasoso. 

21.48 Sugira um metodo de fabricagao de criolita artificial. 

21.49 Justifique por que o precipitado recentemente preparado de PbCl 2 e soluvel em 
excesso de HC1. 
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21.50 Responda por que o cromato de chumbo e soluvel em: (a) HNO3 concentrado; 
(b) acetato de amonio. Escreva as equagoes. 

21.51 Explique por que Sn (II) e um agente redutor melhor em solugao basica do que 
em acida. 

21.52 Justifique por que a distancia B—F no BF 3 e menor que no BF 4 “. Desenhe a 
estrutura de ressonancia baseado em sua resposta. 

21.53 O tetraborano, B 4 H 10 , tern uma molecula quatro ligagoes B—H—B por tres 
centros. Proponha a estrutura para essa molecula. 

21.54 Como voce esperaria a forga de ligagao B—N no nitreto de boro hexagonal 
comparado com a forma cubica? Justifique a resposta. 

21.55 Em alguns feldspatos, um atomo de alummio substitui um dos atomos de silfcio 
na estrutura distorcida de Si02. A neutralidade eletrica e mantida pela presenga de ions Na + . 
Qual e a formula deste mineral? 

21.56 Proponha a estrutura das seguintes moleculas: 

(a) Si 2 Cl 6 

(b) SbH 3 

(c) SnH 4 

(d) As 4 0 6 

(e) AsF 5 

(f) SbOF 3 

21.57 Explique por que a forma semelhante a grafita nao e observada no silfcio. 

21.58 Responda por que os acidos arsenico e selenico sao relativamente fortes, 
enquanto os acidos antimonico e telurico sao fracos. 

21.59 (a) Explique o fato do Si0 2 ser solido a temperatura ambiente, mas C0 2 ser um 
gas. (b) Por que carbono forma dupla ligagao com oxigenio, mas silfcio nao? 


508 



Capftulo 22 

OS META1S DE TRANSIfAO 

TO PI COS GERAIS 

22.1 CONFIGURATES ELETRONICAS 

22.2 PROPRIEDADES GERAIS 
Propriedades ffsicas 
Propriedades quimicas 

22.3 IONS COMPLEXOS: ESTRUTURA GERAL E NOMENCLATURA 
Numero de coordenagao 

22.4 LIGAQAO QUIMICA NOS COMPLEXOS 
Teoria da ligagao pela Valencia 
Teoria do campo cristalino 
Propriedades magneticas 
Cor e transigoes d-d 

22.5 A ESTEREOQUIMICA DOS IONS COMPLEXOS 
Numero de coordenagao 2 

Numero de coordenagao 4 
Numero de coordenagao 6 

22.6 QUIMICA DESCRITIYA DE DETERMINADOS ELEMENTOS DE TRANS IQ AO 


Titanio 

Os metais do grupo da platina 

Vanadio 

Cobre 

Cromio 

Prata 

Manganes 

Zinco 

Ferro 
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Cobalto 
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Complexos tetraedricos 
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Entre os grupos IIA e IIIA na tabela periodica encontra-se uma grande serie de 
elementos conhecidos como os metais de transigao, um termo inicialmente utilizado por 
Mendeleev (Segao 7.1). Esta serie inclui os 10 elementos, do escandio (Z = 21) ao zinco (Z = 
30) no quarto perfodo, e os elementos correspondentes abaixo deles nos perfodos seguintes. 
Existe certa controversia sobre quais elementos deveriam ser classificados como metais de 
transigao; algumas vezes sao exclufdos Zn, Cd, Hg desta classificagao, assim como eu, Ag e 
Au. Seguiremos uma pratica comum e incluiremos estes dois subgrupos de elementos. 

Neste capftulo, iniciaremos considerando as propriedades gerais dos metais de 
transigao, depois faremos um exame da ligagao e estrutura nos ions complexos formados por 
estes elementos, para finalmente considerar a qufmica descritiva dos metais de transigao mais 
import antes. 

22.1 CONFIGURATORS ELE TRONIC AS 

De acordo com o procedimento de Aufbau (Segao 6.1), cada serie dos metais de 
transigao corresponde ao preenchimento de eletrons em um subnfvel (n - 1 )d, parte do 
segundo nfvel mais extemo. (Yer Figura 7.5.) Como consequencia, a primeira serie (quarto 
perfodo) corresponde ao preenchimento do subnfvel 3d, como e mostrado na Tabela 22.1. O 
calcio (Z = 20), elemento de "pre-transigao", possui uma configuragao [Ar]4s 2 ; e o escandio 
(Z = 21), o primeiro metal de transigao nesta serie, temo "proximo" eletron adicionado ao seu 
subnfvel 3d, e assim, este elemento possui configuragao [Ar ]3d l 4s 2 . A adigao de eletrons no 
subnfvel 3d prossegue atraves do perfodo ate o zinco (Z = 30), onde o subnfvel 3d 6 
totalmente preenchido [Ar]3rf 10 4s 2 e o subnfvel 4 s contem ainda dois eletrons, como ocorreu 
com o calcio. A transigao de um subnfvel 3d vazio, no calcio, ate o preenchimento completo 
no zinco, exibe somente duas irregularidades, uma no cromio (Z =24) e outra no cobre (Z = 
29). A configuragao 3d 5 4s 1 do cromio e a configuragao 3d' () 4s l do cobre, refletem o fato das 
energias dos subnfveis 3d e 4s estarem muito proximas atraves de todo o perfodo,e que um 
subnfvel d exatamente semi-preenchido (para Cr), e totalmente preenchido (para Cu), fomece 
estabilidade extra suficiente para produzir estas configuragoes(Segao 6:1). 

Atraves dos segundo, terceiro e quarto perfodos dos metais de transigao, os subnfveis 
4 d, 5 d e 6 d vao sendo ocupados enquanto a populagao de eletrons no subnfvel ns permanece 
praticamente constante. Observe que os lantanideos antecedem a terceira serie dos metais de 
transigao (6° perfodo), e os actinideos similarmente antecedem a quarta serie (7° perfodo). 
Ambos sao algumas vezes denominados serie de transigao interna e correspondem ao 
preenchimento do subnfvel (n - 2 )f enquanto a populagao de eletrons nos subnfveis (n -1 )d, e 
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ns permanece mais ou menos a mesma. As configurates eletronicas destes elementos sao 
mostradas na Tabela 6.1. 


Tabela 22.1 Configurates eletronicas: Primeira serie dos metais de transigao. 

Metais de Transit® 


Ca 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn 

Ga 

Z 

20 

21 

22 

23 

24 

25 

26 

27 

28 

29 

30 

31 

Populagao 













Camada K 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

2 

Camada L 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 

8 


f 3j2 

3s 2 

3s 2 

3s 2 

3s 2 

3s 2 

3s 2 

3s 2 

3 s 2 

3/ 

3/ 

3/ 

Camada M *1 

O 6 

1 

3/ 

3/ 

3/ 

3/ 

3 P 6 

3/ 

3 P 6 

3/ 

3/ 

3/ 

3/ 


l _ 

3d 1 

3d 2 

3d 2 

3d 5 

3d 5 

3d 6 

3d' 

3d* 

3 d w 

3d 10 

3 d w 

Camada N 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 1 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 2 

4 s 1 

4 s 2 

4 s 1 4p 1 


22.2 PROPRIEDADES GERAIS PROPRIEDADES FISICAS 

Os elementos de transit® exibem propriedades ffsicas tipicamente metalicas: alta 
refletividade, brilho metalico prateado ou dourado, e elevada condutividade termica e 
eletrica. 

Embora a dureza e os pontos de fusao dos metais de transit® variem amplamente, 
estes elementos geralmente possuem tendencia a serem mais duros e se fundir a temperaturas 
mais altas do que os metais alcalinos e alcalino-terrosos. A forga e estabilidade de seus 
retfculos cristalinos sugerem que a ligagao metalica nos solidos seja complementada por 
consideravel ligagao cova lente, possfvel devido a presenga de orbitais d parcialmente 
preenchidos de atomos metalicos adjacentes. 

As densidades dos metais de transit® variam desde 3,0 g cm' 3 do escandio ate 22,6 g 
cm' 3 do irfdio e do osmio. (Um balde cheio de quatro litres de irfdio pesaria cerca de 95 
quilos.) As densidades altas sao resultantes de elevadas massas atomicas, volumes atomicos 
pequenos e empacotamento compacto. A maioria destes metais cristaliza segundo as 
estruturas hexagonal, ou cubica densa ou cubica de corpo centrado. A Tabela 22.2 mostra os 
pontos de fusao e densidades dos metais de transit® junto com a origem de seus nomes. 
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Tabela 22.2 Os metais de transi§ao. 


Elemento 

Simbolo 

Ponto de fusao, Densidade, 

°C g cnf 3 

Origem dos nomes 



Primeira sene 



Escandio 

Sc 

1540 

3,0 

Scandinavia 

Titanio 

Ti 

1680 

4,5 

Latina: Titans (gigantes) 

Vanadio 

V 

1920 

6,1 

Vanadis (Deusa escandinava) 

Cromio 

Cr 

1900 

7,2 

Grega: “cor” 

Manganes 

Mn 

1250 

7,3 

Latina: “magnet” (ima) 

Ferro 

Fe 

1540 

7,9 

Palavra anglo-saxonica 

Cobalto 

Co 

1490 

8,9 

Alema: goblin 

Niquel 

Ni 

1450 

8,9 

Alema: Satan 

Cobre 

Cu 

1080 

8,9 

Latina: derivada de Chipre 

Zinco 

Zn 

419 

Segunda serie 

7,1 

Palavra alema (Zink) 

Itrio 

Y 

1510 

4,5 

Ytterby: aldeia sueca 

Zirconio 

Zr 

1850 

6,5 

Arabe: “cor de ouro” 

Niobio 

Nb 

2420 

8,6 

Grega: Viobe (deusa) 

Molibdenio 

Mo 

2620 

10,2 

Grega: Lead(chumbo) 

Tecnecio 

Tc 

2140 

11,5 

Grega: “artificial” 

Rutenio 

Ru 

2400 

12,5 

Latina: “Russia” 

Rodio 

Rh 

1960 

12,4 

Grega: “rosa” 

Paladio 

Pd 

1550 

12,0 

Pallas (asteroide) 

Prata 

Ag 

961 

10,5 

Anglo-saxonica 

Cadmio 

Cd 

321 

Terceira serie 

8,6 

Grega: “earth” (terra) 

Lutecio 

Lu 

1650 

9,8 

Lutetia, antigo nome de Paris 

Rafnio 

Hf 

2000 

13,3 

Latina: Copenhagen 

Tantalio 

Ta 

3000 

16,6 

Tantalus (deus grego) 

Tungstenio 

W 

3390 

19,4 

Sueca: “pedra pesada” 

Renio 

Re 

3170 

21,0 

Latina: Rhine (rio) 

Osmio 

Os 

2700 

22,6 

Grega: “odor” 

Indio 

Ir 

2400 

22,6 

Latina: “arco-iris” 

Platina 

Pt 

1770 

22,4 

Espanhol: “prata” 

Ouro 

Au 

1060 

19,3 

Do sanscrito 

Mercurio 

Hg 

-39 

13,6 

Mercurio (planeta) 
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PROPRIEDADES QUIMICAS 

A maior parte dos metais de transigao nao reage facilmente com gases comuns ou 
lfquidos a temperatura ambiente (hidrogenio, oxigenio, agua, os halogenios etc.). Em muitos 
casos, todavia, esta reatividade aparentemente baixa e resultante da formagao de uma fina 
camada protetora constitufda de um produto de reagao. Por exemplo, muitos destes metais 
quando expostos ao ar, formam uma camada protetora de oxido ou nitreto, a qual nao somente 
impede reagao posterior com o ar, como tambem retarda grandemente reagoes com outras 
substancias. Alguns dos metais reagem vigorosamente quando sao recentemente preparados 
em estado finamente dividido; ferro piroforico, obtido pela redugao do Fe 203 por H 2 , se 
inflama quando exposto ao ar. 

Os potenciais de redugao padrao dos metais de transigao sao dados na Tabela 22.3. 
Muitos destes possuem valores negativos indicando que em cada caso o metal deve dissolver- 
se em acido dilufdo. Por exemplo, e de se esperar que o cromio se dissolva em acido 
cloridrico 1 mol L 


2x[Cr(s) —► Cr 3+ (aq) + 3e~] = 0,74 Y 

3x[2e~ + m\aq) —► H 2 (g)] ^° = 0 

2Cr(s) + 6H + (aq) ^ 2Cr 3+ (aq) + 3H 2 (g) = 0,74Y 

Porem, a reagao ocorre muito lentamente, a menos que a camada protetora de oxido 
seja inicialmente retirada. Alguns metais de transigao, contudo, possuem potenciais de 
redugao padrao bastante positivos. Isto significa que sao agentes redutores mais fracos que o 
hidrogenio e sao, portanto, diffceis de dissolver. A denominagao metal nobre e aplicada a 
estes elementos, que incluem prata, ouro, platina, rutenio, rodio, paladio, osmio e iridio. (O 
mercurio tambem se qualifica como sendo quimicamente nobre, embora nao 
aristocraticamente; seu potencial de redugao e mais negativo do que o da prata.) A dissolugao 
dos metais nobres requer a utilizagao de acidos oxidantes fortes e, em alguns casos, um agente 
complexante. O menos reativo destes elementos resiste ao ataque de qualquer solugao aquosa 
conhecida e somente pode ser dissolvido mediante aquecimento com certos sais fundidos. 

Os metais de transigao exibem uma extensa variagao de numeros de oxidagao (ver 
Tabela 22.3). Em muitos casos, o numero de oxidagao mais baixo e +2; o que geralmente 
corresponde a remogao dos dois eletrons ns. Os numeros de oxidagao mais elevados 
correspondem a perda gradativa dos eletrons (n - 1 )d, ou ao compartilhamento deles com 
atomos mais eletronegativos. Na primeira metade de cada serie dos metais de transigao, o 
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numero de oxidagao mais alto observado corresponde a remogao (ou compartilhamento com 
atomos mais eletronegativos) de todos os eletrons ns e (w - 1 )d. O iridio e o osmio exibem ate 
o numero de oxidagao +8. O decrescimo no numero de oxida$ao maximo depois do manganes 
na primeira serie e apos o rutenio e osmio nas segunda e terceira series, respectivamente, 
reflete a dificuldade em destruir uma subcamada d semi-preenchida. Observe tambem que no 
sentido decrescente em qualquer subgrupo dos metais de transigao, ha um aumento na 
estabilidade dos numeros de oxida§ao superiores. Isto ocorre porque os orbitais (n - 1 )d 
passam a ter energias mais proximas das energias dos orbitais ns com aumento no tamanho do 
atomo. A variabilidade dos numeros de oxidagao e uma caracterrstica trpica dos metais de 
transigao. (A Tabela 22.3 mostra somente os numeros de oxidagao mais comuns destes 
elementos; o manganes, por exemplo, mostra integralmente numeros de oxidagao de +1 a +7.) 


Comentarios Adicionais 

Por que quando ha remo§ao de eletrons de um atomo de metal de transi§ao, os 
eletrons ns sao mais facilmente removidos? Em outras palavras, por que os eletrons ns 
deixam o atomo antes dos eletrons (n - 1 )d? [No procedimento de Aufbau (Se<jao 6.1), os 
eletrons ns sao adicionados antes dos eletrons (n - 1 )d, e assim poderramos concluir que 
tais eletrons possuem menor energia sendo, portanto, mais difrceis de remo§ao.] De fato, 
quando os eletrons ns sao adicionados primeiro (como no caso do potassio e do calcio no 
quarto perrodo), este orbital tern menor energia do que os orbitais (n - 1 )d. Porem, o 
aumento da carga nuclear ao longo do perfodo (nao compensada por nenhuma blindagem 
das camadas mais intemas) atrai mais intensamente os orbitais (n - 1 )d, de modo que as 
energias destes diminuem. Isto os deixa com uma energia um pouco mais baixa do que os 
orbitais ns no primeiro elemento de cada serie de transigao, permanecendo esta menor, 
embora nao muito, atraves do perrodo. Lembre-se tambem de que, na medida em que 
ocorre aumento de eletrons na eletrosfera, segundo o procedimento de Aufbau, a carga 
nuclear tambem aumenta. (Um proton e adicionado ao nucleo para cada eletron adicionado 
na eletrosfera, indo de um elemento para o outro.) Por outro lado, quando um atomo perde 
(ou compartilha) eletrons criando numeros de oxida§ao positivos, a sua carga nuclear 
permanece inalterada. A construgao das configuragoes eletronicas de uma seqiiencia de 
atomos e a remogao de eletrons de um atomo simples nao sao processos opostos. 
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Tabela 22.3 Metais de transi§ao: Potenciais de redugao (25°C) e estados de oxidagao comuns 
nos compostos (Os estados de oxida§ao menos comuns sao mostrados entre parenteses). 


Primeira 

Serie 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cu 

Zn 


-2,08 

-1,63 

-1,2 

-0,74 

-1,18 

-0,45 

-0,28 

-0,26 

+0,34 

-0,76 

Forma 

oxidada 

Sc 3+ 

Ti 2+ 

V 2+ 

Cr 3+ 

Mn 2+ 

Fe 2+ 

Co 2+ 

Ni 2+ 

Cu 2+ 

Zn 2+ 

Estado de 

+3 

+4 

(+3) 

(+2) 

(+2) 

(+2) 

(+1) 

(+2) 

(+D 

(+2) 

oxidagao 



(+4) 

(+3) 

(+4) 

+3 

(+2) 


(+2) 





+5 

(+4) 

(+5) 

+4 

+3 


(+3) 






+5 

(+6) 

+6 

+4 








+6 

+7 

+8 

(+6) 




Terceira 

Serie 

Y 

Zr 

Nb 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 

4°.v 

-2,37 

-1,5 

-0,65 

-0,2 

+0,4 

+0,5 

+0,6 

+1,2 

+0,8 

-0,4 

Forma 

oxidada 

y 3 + 

Zr0 2+ 

Nb 2 0 5 

Mo 3+ 

Tc 2+ 

Ru 2+ 

Rh 2+ 

Pd 2+ 

Ag + 

Cd 2+ 

Estado de 

+3 

+4 

(+3) 

(+2) 

(+2) 

(+2) 

(+1) 

+2 

+1 

+2 

oxidagao 



(+4) 

(+3) 

+4 

+3 

(+2) 


(+2) 





+5 

(+4) 

(+5) 

+4 

+3 


(+3) 






+5 

(+6) 

+6 

+4 








+6 

+7 

+8 

(+6) 




Terceira 

Serie 

Lu 

Hf 

Ta 

W 

Re 

Os 

lr 

Pt 

Au 

Hg 

^°,v 

-2,25 

-1,7 

-0,81 

-0,12 

-0,25 

+0,9 

+1,0 

+1,2 

+1,7 

+0,8 

Forma 

oxidada 

Lu 3+ 

Hf0 2+ 

Ta 2 05 

wo 2 

Re0 2 

Os 2+ 

Ir 2+ 

Pt 2+ 

Au + 

Hg 2 2+ 

Estado de 

+3 

+4 

(+4) 

(+2) 

(+4) 

(+2) 

(+1) 

+2 

+1 

+1 

oxidagao 



+5 

(+3) 

(+5) 

+3 

(+2) 

+4 

+3 

+2 





(+4) 

(+6) 

+4 

+3 








+5 

+7 

+8 

+4 








+6 



(+6) 
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Em grande extensao, a qufmica dos metais de transi§ao e dominada pela tendencia a 
formagao de ions complexos, tanto em solugao como no estado solido. Muitos compostos 
contendo estes complexos demonstram cores chamativas e sao paramagneticos (ver Se<jao 
6.1). De modo contrario, a maioria dos compostos dos metais representativos sao brancos 
(quando reduzidos a um po fino) ou incolores (quando na forma de um cristal simples ou em 
solugao), e a grande maioria nao demonstra paramagnetismo. Discutiremos as origens das 
propriedades espectrais e magneticas dos compostos dos metais de transigao apos examinar 
inicialmente a estrutura e ligagao nos ions complexos. 

22.3 IONS COMPLEXOS: ESTRUTURA GERAL E NOMENCLATURA 

Como ja havfamos mencionado, e diffcil dar uma definigao rigorosa de um ion 
complexo. Comumente o termo e utilizado para explicar uma especie poliatomica que 
consiste em um ion metalico central rodeado por diversos ligantes, sendo considerado ligante 
um ion ou molecula ligada ao atomo central. Estas estruturas, entretanto, algumas vezes nao 
possuem carga e nao sao, portanto, ions. O termo complexo e freqiientemente utilizado para se 
referir a todas estas estruturas, ionicas ou nao. 

NUMERO DE COORDENAgAO 

A formagao de um ion complexo pode ser considerada um exemplo de uma reagao 
acido-base de Lewis (Segao 12.1). Por exemplo, na reagao de ions de cobre (II) com 
moleculas de amonia: 



Cada NH 3 atua como uma base de Lewis (doa um par de eletrons) e contribui com seu 
par de eletrons na formagao de uma ligagao covalente coordenada entre o nitrogenio e o 
cobre. (Yer Se$oes 8.2 e 12.1.) O Ion complexo resultante, [Cu(NH 3 ) 4 ] + , e algumas vezes 
descrito como contendo quatro moleculas de NH 3 coordenadas ao atomo de cobre central. 
(Ver Figura 12.1.) O numero de coordenagao 6 definido como o numero de ligagoes formadas 
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pelos ligantes ao atomo central em um complexo. Assim, o numero de coordenagao do Cu no 
complexo acima e 4. (O estudo de forma§ao e propriedades dos ions complexos e 
frequentemente denominado qm'mica de coordenagao.) 

Numeros de coordenagao de 2 ate superiores a 8 tem sido observados, sendo os mais 
comuns 2, 4, e 6. O numero de coordena$ao e a geometria em um complexo estao obviamente 
inter-relacionados. No complexo [Ag(NH 3 ) 2 ] 2+ o numero de coordenagao da prata e 2 e o ion 
complexo e linear. No [Zn(NH 3 ) 4 2+ o numero de coordenagao do zinco e 4, e o complexo e 
tetraedrico. Uma geometria quadrado-planar tambem e possfvel para um numero de 
coordenagao igual a 4; esta e encontrada no [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ . No [Cr(NH 3 )6 3+ , o numero de 
coordenagao do cromio 6 6, eo complexo e octaedrico. Entre os complexos dos metais de 
transigao, a geometria octaedrica e, de longe, a mais comum. 


Notas de Nomenclatura 

Um conjunto sistematico de regras para obter a formula e dar o nome aos 
complexos foi adotado pela IUPAC.Neste momento iremos listar e dar exemplos somente 
das regras mais basicas (detalhes adicionais podem ser encontrados no Apendice C.2). 


Formulas dos complexos 

1. Na formula de um complexo, o atomo central aparece primeiro e e seguido pelos 
ligantes. O complexo e geralmente escrito entre colchetes com a carga colocada fora 
dos mesmos. (Especialmente para os complexos mais comuns nao e usual omitir os 
colchetes na formula.) Exemplo: 

[CrCl 6 ] 3 - 

2. Quando um ligante contem mais de um atomo, este e escrito entre parenteses. 
Exemplo: 

[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ 

3. Quando um complexo contem mais de um tipo de ligante, os ligantes anionicos sao 
escritos antes dos neutros (ligantes cationicos sao raros). Dentro de cada classe, os 
ligantes sao escritos em ordem alfabetica. Exemplos: 

[CrCl 2 (NH 3 ) 4 ] + (ligantes anionicos antes dos neutros) 

[CoBrCl(H 2 0) 4 ] + (ligantes anionicos antes dos neutros; ligantes anionicos 
ordenados alfabeticamente) 
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Nomes dos ligantes 

Observagao: Na formula de cada ligante seguinte, o trago indica qual atomo esta 
ligado ao atomo central complexo: 

1) Ligantes anionicos 



(a) Um anion com term i nag ao eto ou ido, 

ligante, tern estes sufixos substitufdos por 0 . Exemplos: 

quando atuando como um 

Anion 


Nome do anion 

Ligante 

Nome do ligante 

Cl - 


Cloreto 

—Cl 

Cloro 

Br 


Brometo 

—Br 

Bromo 

OH" 


Hidroxido 

—OH 

Hidroxo 

CN" 


Cianeto 

-CN 

Ciano 


(b) 

Um anion com terminagao ato, quanto atuando como um ligante, tern 


este sufixo inalterado. Exemplos: 



Anion 


Nome do anion 

Ligante 

Nome do ligante 

SO 4 2 " 


Sulfato 

—OSO 3 

Sulfato 

S 2 O 3 2 " 


Tiossulfato 

-SSO 3 

Tiossulfato 

c 2 o 4 2 - 


Oxalato 

-0(C0) 2 0- 

Oxalato 


(c) 

Outros ligantes anionicos: 


Anion 


Nome do anion 

Ligante 

Nome do ligante 

SCN" 


Tiocianato 

-SCN 

Tiocianato 

SCN" 


Tiocianato 

-NCS 

Isotiocianato 

N0 2 " 


Nitrito 

-N0 2 

Nitro 

N0 2 " 


Nitrito 

-ONO 

Nitrito 


2) Ligantes neutros (moleculares) e cationicos 


Na maior parte dos casos, os nomes das moleculas e cations (raros) nao sofrem 
alteragao quando atuam como ligantes (ha algumas excegoes para esta regra). Os mais 
importantes entre estes sao: 


Molecula 

Nome da molecula 

Ligante 

Nome do ligante 

h 2 o 

Agua 

-oh 2 

Aquo 

nh 3 

Amonia 

-nh 3 

Amin 

CO 

Monoxido de carbono 

-CO 

Carbonilo 
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Nomes dos complexos 

1. No nome de um complexo os nomes dos ligantes sao escritos em primeiro lugar, 
seguido pelo nome do atomo central. (Observagao: trata-se do contrario da ordenagao 
na formula.) Exemplo: 

[Cr(H 2 0 ) 6 ] 3+ e o ion hexaaquocromio (III). 

2. O numero de oxidagao do atomo central e indicado comum numeral romano entre 
parenteses logo apos seu nome. ( Observagao: nao se usa espago.) Exemplo: 

[C0(H 2 0) 4 ] 2+ e o Ion tetraaquocobalto (II). 

3. O numero de cada tipo de ligante e indicado mediante uso de prefixos gregos, di-, tri-, 
tetra- etc. Exemplo: 

[FeCl 2 (H 2 0) 4 ] + e Ion tetraaquodicloroferro (III). 

4. No nome de um complexo que contem mais de um tipo de ligante, os ligantes sao 
escritos na ordem alfabetica de seus nomes. (Na determinagao desta ordem os prefixos 
devem ser ignorados, assim como a distingao entre ligantes anionicos e neutros.) 
Exemplo: 


[CuBr(H 2 0)3] + e o ion triaquobromocobre (II). 

(Aquo e escrito antes do bromo) 

5. Complexos que sao anions tern terminagao -ato apos o nome em portugues do atomo 
central. Excegao: Quando o sfmbolo do atomo central e derivado do nome do 
elemento em latim, o sufixo -ato 6 escrito apos este nome. Exemplos: 

[CrCl(,J 3 ~ e o Ion hexaclorocromiato (III). 

[CuBr 4 ] 2_ e o Ion tetrabromocuprato (II). 

Exemplos de nomes e formulas de alguns complexos sao dados na Tabela 22.4 
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Nomes e formulas de compostos contendo ions complexos 

Finalmente deve ser observado que, como nos compostos ionicos, ocorre o mesmo 
para os compostos contendo complexos: o cation e escrito antes do anion na formula, e depois 
do anion quando se da nome ao composto, sendo as cargas ionicas omitidas. Exemplos: 

[Cr(H 2 0)6] [Fe(CN)6] e o hexacianoferrato (III) de hexaaquocromio (III). 


Tabela 22.4 Nomes de alguns complexos. 


[Co(H 2 0) 6 ] 2+ 

Ion hexaaquocobalto (II) 

[CoC1 4 ] 2 “ 

Ion tetraclorocobaltato (II) 

[Ni(CN) 4 ] 2 - 

Ion tetracianoniquelato (II) 

[Cr(0H) 2 (H 2 0) 4 ] + 

Ion tetraaquohidroxocromio (III) 

[Cr(0H) 3 (H 2 0) 3 ] 

Ion triaquotrihidroxocromio (III) 

[Cr(0H) 4 (H 2 0) 2 ]- 

Ion diaquotetrahidroxocromiato (III) 

[CoCi 4 (NH 3 ) 2 ]- 

Ion diamintetraclorocobaltato (III) 

[FeBr 2 (CO) 4 ] + 

Ion dibromotetracarbonilferro (III) 

[FeI 2 (CO) 4 ] + 

Ion tetracarbonildiiodoferro (III) 

[FeCl 2 (CN) 2 (NH 3 ) 2 ]- 

Ion diamindicianodicloroferrato (III) 


22.4 LI GAC AO QUIMICA NOS COMPLEXOS 

Qual e a natureza da forga que liga um ligante ao Ion central em um complexo? Somos 
tentados a considerar que no Ion [Fe(CN) 6 ] 3- , os seis ligantes CN - estao ligados a um Ion 
central Fe 3+ por seis ligagoes ionicas. E no [Cr(H 2 0)6] 3+ poderfamos supor que as seis 
moleculas de agua estao presas ao Ion central Cr 3+ por forgas do tipo fon-dipolo. Tal modelo 
puramente eletrostatico de ligagao nos complexos e atraente devido a sua simplicidade, porem 
e inconsistente com varias observagoes experimentais. Em vez disso, a ligagao metal-ligante 
em um complexo e melhor entendida como sendo predominantemente covalente; como 
resultado as teorias da ligagao pela Valencia e do orbital molecular sao uteis para explicar a 
natureza dos complexos de metais de transigao. 

TEORIA DA LIGACAO PELA VALENCIA 

A primeira descrigao com razoavel sucesso sobre ligagao nos Ions complexos foi 
estabelecida pela teoria da ligagao pela Valencia, ou formagao dos orbitais hfbridos (Se§ao 
19.2). De acordo com este modelo, o atomo central em um complexo forma uma ligagao 


520 




covalente coordenada com cada ligante no complexo, sendo os dois eletrons do par envolvido 
na liga§ao doados pelo ligante. 

Para realizar tal intento, o atomo central utiliza um conjunto apropriado de orbitais 
hfbridos formados pela combi nagao de alguns de seus orbitais (n - 1 )d, seu orbital ns, e 
alguns de seus np. Considere, por exemplo, a forma$ao de seis ligagoes pelo Fe 3+ para formar 
o ion complexo octaedrico [Fe(CN)(,J 3_ , o hexacianoferrato (III), comumente chamado ion 
ferricianeto: 

Fe 3+ + 6CN“ —► [Fe(CN) 6 J 3_ 

Um atomo de ferro isolado, em estado fundamental, tern a seguinte configuragao: 


Fe. (7, = 76V [Ar] d L L L 1__ 

n_ 

3 d 

45 " 7 

4 P 


A remogao de tres eletrons produz o ferro (III), ou ion ferrico: 


Fe 3+ (estado fundamental): [Ar] J_I 


3d 

4s v 7 

4 P 


Considere agora que os cinco eletrons d tomam-se "empacotados" e passam a ocupar 
somente tres dos orbitais 3d (os 3d xy , 3d yz e 3 d xz ). Isto deixa desocupados os orbitais 3d x _ /, 
3 di, 4s, e os tres orbitais 4 p. Estes orbitais vazios se combinam (ver Segao 19.2) para formar 
seis orbitais hfbridos equivalentes d 2 sp 3 : 



Observe que os orbitais d utilizados nesta hibridagao sao os 3d x _ /, e 3d z 2 , os quais 
possuem maiores lados alinhados sobre os eixos coordenados, e, portanto adequados para 
sobreposigao com os orbitais do ligante em um complexo octaedrico. (Yer Figura 22.1.) 
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Agora, o ion ferrico atua como um acido de Lewis (Se$ao 12.1), recebendo seis pares 
de eletrons dos seis anions cianeto e formando assim seis ligagoes covalentes coordenadas 
com estes, que passam agora a serem denominados ligantes dano. Foi demonstrado que 
quando o ion cianeto: 

11 : C ::: N :] I 



Figura 22.1 Distribuigao espacial dos cinco orbitais 3d. 


Torna-se um ligante em um complexo, e o atomo de carbono que se liga ao atomo 
central, ou seja, e o par solitario do carbono que e doado para formar uma liga§ao covalente 
coordenada. Quando seis ions CN“ ligam-se ao ferro deste modo, a configuragao resultante no 
complexo e: 


dejitrons dos ligantes^ 




Fe 3+ (coordenado): [Ar] v— 

nun nil il 


3 d 

d 2 sp 3 
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Onde as setas dentro do retangulo representam os seis pares de eletrons doados pelos 
seis ligantes dano. A mecanica quantica mostra que os seis orbitais d 2 sp 3 constituem um 
conjunto octaedrico, ou seja, os seis maiores lobos dos orbitais apontam em diregao aos 
vertices de um octaedro regular. A Figura 22.2 mostra esquematicamente a sobreposigao dos 
seis orbitais hfbridos d 2 sp 3 do Fe 3+ com os seis orbitais dos ligantes CN“ (contendo os pares 
solitarios) para formar seis ligagoes e a estrutura de um complexo octaedrico. 



Figura 22.2 Ion [Fe(CN)6] 3 , octaedrico (esquematizado). 


A existencia de outras geometrias nos complexos tambem pode ser explicada em 
termos da formagao dos orbitais hfbridos. Os calculos na mecanica quantica mostram, por 
exemplo, que quatro orbitais hfbridos dsp 2 constituem um conjunto quadrado-planar, o qual 
conduz a geometria quadrado-planar em um complexo. Tal hibridagao e comumente 


523 






observada em complexos de ions d 8 (ions com oito eletrons d), tais como o ion nfquel, Ni 2+ . 
Os oito eletrons d sao empacotados em quatro dos cinco orbitais 3d do nfquel, que torna o 
orbital remanescente desocupado (o 3d x 2 _ y 2 ) disponfvel para misturar com os orbitais 4s, 4p x e 
Ap forma quatro orbitais hfbridos equivalentes dsp. Estes acomodam entao quatro pares de 
eletrons de quatro ligantes. As configurates eletronicas do fon nfquel isolado, no estado 
fundamental, e do nfquel no complexo quadrado-planar [Ni(CN) 4 ] 2- , o fon tetracianoniquelato 
(II), sao mostrados abaixo: 



L, 



3d L 


4s 4 p 


Citrons dos ligantes^ 





Ni 2+ (coordenado): [Ar] — Jr 

lililili 

_ 

3d 

L 

dsp 

4 P: 


As setas dentro do retangulo representam os pares de eletrons doados pelos ligantes 

ciano. 

A geometria tetraedrica em um complexo e conseguida por intermedio de uma 
hibridagao sp 3 , tal como o carbono em muitos de seus compostos. (Ver Segao 19.2.) Esta 
geometria, por exemplo, e exibida por virtualmente todos os complexos de Zn 2+ , um fon d 10 . 
Devido ao fon zinco nao possuir orbitais d desocupados, apenas os orbitais As e os tres Ap sao 
disponfveis para hibrida§ao e subseqtiente aceitagao dos pares de eletrons doados pelos 
ligantes: 


Zn 2+ (estado fundamental): [Ar] ^ li 1L1L, 


3d 

4s 4 p 


No [Zn(CN) 4] 2 , o fon tetracianozincato (II), os orbitais hfbridos sp 3 sao utilizados pelo 
atomo de zinco para formar ligagoes com quatro ligantes CN~: 


Citrons dos ligantes ^ 1 




Zn 2+ (coordenado): [Ar] ^ ^ ^ ^ ^4 

lilUili 


3d 1 

sp 3 
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A teoria da liga§ao pela Valencia, ou formagao dos orbitais hfbridos esclarece 
satisfatoriamente a existencia das geometrias exibidas por varios complexos. Nao obstante, 
existem certas falhas; uma das mais serias reside na falta de explicagao das propriedades 
magneticas nos complexos. Por exemplo, as medidas magneticas (ver a seguir) mostram que 
os complexos octaedricos de Fe (III) caem em duas classes. A primeira classe, complexos de 
baixo spin, consiste em complexos com um eletron desemparelhado por ion. Esta classe inclui 
o ion [Fe(CN) 6 ] 3 “, descrito anteriormente. Porem, em uma segunda classe dos complexos de 
Fe (III), cada Ion possui cinco eletrons desemparelhados; estes sao denominados complexos 
de alto spin. O Ion octaedrico [FeF6] 3_ pertence a esta classe. Alem do mais, determinados 
complexos de outros metais de transi§ao tambem mostram esta divisao natural nas classes 
baixo spin e alto spin. A teoria de ligagao pela Valencia e orbitais hfbridos nao explica a 
existencia destas duas classes de complexos. Mais especificamente, esta teoria nao responde a 
questoes tais como: 

1. Como podemos explicar a existencia de duas classes de complexos; alto spin e baixo 
spin? 

2. Por que e que o ligante determina, para um dado metal de transigao, se um complexo 
sera de baixo ou alto spin? 

3. Como sao ocupados os orbitais nas duas diferentes classes, particularmente nos 
complexos de alto spin? 

4. 

Uma falha adicional da teoria da ligagao pela Valencia encontra-se na explicatjao das 
propriedades espectrais dos complexos dos metais de transigao. Por que mostram cores tao 
variadas e intensas, tanto no estado solido como em solugao? 

TEORIA DO CAMPO CRISTALINO 

Em 1929, o ffsico americano Hans Bethe sugeriu que as propriedades espectrais e 
magneticas dos compostos de metais de transi§ao sao resultantes da degeneragao de seus 
orbitais d em duas ou mais configuragoes de diferentes energias. Posteriormente, Bethe 
propos que esta degenera§ao energetica dos orbitais d ocorre devido a intera$ao entre o campo 
eletrico dos ligantes e os orbitais d do atomo central em um complexo. Esta proposigao, 
conhecida como teoria do campo cristalino (TCC), tomou-se surpreendentemente util para 
explicar as propriedades de muitos complexos. (A teoria do campo cristalino tem este nome devido ao 
fato de ter sido inicialmente proposta para explicar as energias dos orbitais dos ions nos cristais.) 
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Considere um ion metalico de transigao isolado, em seu estado fundamental, 
completamente livre das influencias de qualquer atomo vizinho. Todos os cinco orbitais 
(n - 1 )d neste ion tem a mesma energia. Segundo a teoria do campo cristalino, entretanto, a 
presenga de ligantes vizinhos altera a energia destes orbitais d e, devido as diferentes 
orientates destes no espa§o, as energias dos orbitais d sao alteradas distintamente. A teoria 
do campo cristalino utiliza um modelo essencialmente eletrostatico para predizer como os 
orbitais d sao degenerados. 

Vamos considerar inicialmente a formas ao de um complexo octaedrico: imagine um 
ion metalico situado na origem dos eixos do sistema tridimensional de coordenadas 
cartesianas, ao longo dos quais os ligantes se aproximam (ver Figura 22.3). Os ligantes podem 
ser tanto anions como dipolos moleculares com seus terminals negativos apontando na 
diregao do ion metalico. A medida que os ligantes se aproximam, os orbitais d do ion central 
sao afetados diferentemente, dependendo se os seus lobos estao direcionados para os ligantes 
ou em uma diregao a 45° dos mesmos (ver Figura 22.4). De acordo com a teoria do campo 
cristalino, desde que os lobos dos orbitais d x 2 _ / estejam apontados para os ligantes que se 
aproximam, os eletrons nestes orbitais experimentarao significativo aumento em energia 
devido a repulsao eletrostatica. 

Por outro lado, a aproximagao dos ligantes ao longo dos eixos cartesianos nao afetara 
significativamente os outros tres orbitais d (d xy , d y7> d X7 ) porque estes possuem seus lobos 
localizados entre os eixos cartesianos, e a repulsao entre os ligantes e os eletrons nestes 
orbitais e consideravelmente menor. O resultado final e a divisao dos orbitais d em dois 
subconjuntos. O subconjunto de maior energia e constitufdo pelos orbitais d x _ / e d 7 , e e 
designado como e g , e o subconjunto de menor energia consiste nos orbitais d xy , d yz , d X7x e e 
designado t2g. (Considere as designa9oes e„ e t 2g meramente descritivas - elas se referem as simetrias dos dois 
subconjuntos de orbitais). A degeneragao das energias dos orbitais d em um campo octaedrico e 
mostrada esquematicamente na Figura 22.5. 
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A diferenga em energia entre os subconjunto de orbitais t 2g e e g , como mostrado a 
direita da Figura 22.5 e denominada energia de degeneragao do campo cristalino, A 0 , onde o 
subscrito se refere ao complexo octaedrico. Podemos observar que a energia de cada orbital e g 
esta 3 /5 A 0 acima da energia media do orbital d, enquanto cada orbital t 2 g esta 1 2 f A 0 abaixo. 
Como veremos brevemente, a grandeza real de A 0 depende da natureza dos ligantes. 

Os orbitais nos subconjuntos t 2g e e g sao ocupados pelos eletrons que originalmente 
ocupavam os orbitais d nao degenerados no ion nao complexado. Isto significa que no estado 
fundamental de um complexo octaedrico sao distribufdos ate 10 eletrons nestes dois 
subconjuntos. Alem do mais, ha uma tendencia para estes eletrons d ocuparem os nfveis de 
menor energia disponfveis e ao mesmo tempo se distribufrem e ocuparem diferentes orbitais 
de modo a minimizar as repulsoes intereletronicas (ver regra de Hund, Segao 6.1). Estas duas 
tendencias nao sao sempre compatfveis, contudo. Como resultado, em alguns complexos 
octaedricos, dois tipos de distribuigao dos eletrons sao possfveis; cada um depende da forga 
do campo eletrostatico associado aos ligantes: 


4* d» d a d x2 _ y2 

Orbitais do metal 
nao-degenerados 


/' d x 2_ y 2 d z 2 


d„ cL. d r 


Orbitais do metal 
em campo octaedrico 


Figura 22.5 Teoria do campo cristalino: degeneragao dos orbitais d em um campo octaedrico. 


1. Se o campo produzido pelos ligantes ifraco, A 0 e pequeno, e pelo fato da energia do 
subconjunto e g nao ser muito maior que a do subconjunto h g , os eletrons tendem a se 
distribufrem ocupando os orbitais e g , assim como os t 2 g . 

2. Se o campo dos ligantes e forte, A a 6 grande, e a energia do subconjunto e g 6 

consequentemente muito maior que a do subconjunto t 2g , e os eletrons sao forgados ao 
emparelhamento nos orbitais t 2 g . (A energia necessaria para forgar os eletrons a 
emparelharem-se e menor do que a energia necessaria para alcangar os orbitais e g .) 
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Como exemplos destes dois casos, considere as duas classes de complexos octaedricos 
formadas pelo ion Fe 3+ , um ion d 5 . Pelo fato do ion F~ ser um ligante de campo fraco, a 
degeneragao do campo cristalino no complexo [FeF 6 J 3- e pequena, e como resultado os cinco 
eletrons d se distribuem para ocupar todos os cinco orbitais d no ion complexo: 


.2 

Campo fraco : % 

a 

2 — L — t— 

hg 111 1 A pequeno 


complexo de spin alto 


Por outro lado, o ion cianeto, CN“ e um ligante de campo forte, e no complexo 
[Fe(CN)6] 3- a degen eratjao do campo cristalino e elevada o suficiente para forgar os eletrons d 
a emparelharem-se nos orbitais h g de menor energia: 


S3 

Campo forte: g 

‘ * - 

h. H ft 1 

A grande 

complexo de spin baixo | 


Pode ser observado no caso de campo fraco que o spin total (a soma dos spins dos 
eletrons desemparelhados) e 5 x Vi ou 5 / 2 , e assim o complexo e um complexo de alto spin. No 
caso do campo forte, o spin total e somente V 2 , tomando o complexo um complexo de baixo 
spin. 

E claro que a forga do campo ligante determina a magnitude de A 0 , que por sua vez 
determina como os eletrons sao posicionados entre os dois subconjuntos de orbitais d do 
atomo central no complexo. A Figura 22.6 mostra configurates de d' ate d 10 para os dois 
casos de campo ligante fraco e forte. Observe que a distribuigao dos eletrons nao e afetada 
pela forga do campo ligante nos casos d\ d 2 , d 3 , dt, d 9 , e d 10 . A existencia de duas diferentes 
classes de complexos, spin alto e baixo, e possfvel somente para os casos d 4 , d 5 , d 6 e d 1 . 
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PROPRIEDADES MAGNETICAS 

Forte evidencia para a degeneragao dos orbitais d e encontrada nas medidas 
magneticas. 0 paramagnetismo, uma atragao fraca em um campo magnetico, e uma 
consequencia da presenca de eletrons desemparelhados numa substancia (ver Secao 6.1). 





Figura 22.7 A balan£a de Gouy para medidas magneticas. 


A magnitude do efeito paramagnetico e uma medida do numero de eletrons 
desemparelhados. (O diamagnetismo, uma repulsao ainda mais fraca num campo magnetico, e 
causado por uma variagao no movimento dos eletrons que se opoem a um campo magnetico 
externo. Todas as substancias apresentam algum diamagnetismo.) 

As medidas magneticas podem ser efetuadas numa balanga magnetica como a balanga 
de Gouy, mostrada na Figura 22.7. De acordo com a figura, a amostra e pesada inicialmente 
com aplicagao de campo magnetico externo (eletrofma ligado), depois sem o campo externo 
(fma desligado). Uma substancia paramagnetica demonstra maior peso na presenga do campo 
magnetico pelo fato da atragao aumentar a atragao gravitacional (uma substancia somente 
diamagnetica demonstra peso ligeiramente menor). 
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O paramagnetismo e geralmente causado pelos movimentos de spin e orbital dos 
eletrons. (Qualquer objeto com carga que roda ou gira, gera um campo magnetico, isto e, "age 
como um ima"). Por razoes diversas nas quais nao nos aprofundaremos aqui, o efeito orbital 
nao e freqlientemente muito forte, particularmente para os elementos da primeira serie de 
transigao. O efeito paramagnetico devido apenas ao spin de um par de eletrons em um orbital 
e nulo. Por esta razao, a medigao do paramagnetismo de uma substancia pode ser utilizada 
com frequencia para determinar o numero de eletrons desemparelhados presentes. Tais 
medidas magneticas geralmente dao suporte as configuragoes eletronicas dos complexos de 
metais de transigao previstas pela teoria do campo cristalino. Elas sao particularmente uteis 
para classificar ligantes como: ligantes de campo forte e ligantes de campo fraco. 

Exemplo 22.1 Medidas magneticas mostram que o [CoF 6 ] 3_ possui quatro eletrons 
desemparelhados enquanto o [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ nao possui nenhum. Classifique o ion fluoreto e a 
molecula de amonia como ligantes de campo forte e fraco. 

Solugao: Cada um destes ions complexos possuem Co (III), uma especie d 6 . Sobre a 
influencia de um campo ligante fraco a degeneragao do orbital d e pequena, e assim os dois 
nfveis t 2 g e e g sao ocupados. A configuragao resultante ti g e g , possui um total de quatro 
eletrons desemparelhados (ver Figura 22.4). Quando os orbitais d do ion central de Co (III) 
sao submetidos a um campo ligante forte, o resultando e um complexo de baixo spin, devido a 
degeneragao dos orbitais d ser suficientemente grande para forgar todos os eletrons d a 
ocuparem o nfvel h g . A configuragao resultante e h g e g e e caracterizada por ter todos os 
eletrons emparelhados.E evidente que oF e um ligante de campo fraco, e NH 3 um ligante de 
campo forte. 

Problema Paralelo: De o numero de eletrons desemparelhados em (a) [MnF 6 ] 3 “, 
(b) [Mn(NH 3 ) 6 ] 3 + . Resposta: (a) 5, (b) 1. 

COR E TRANSILOES d-d 

Como j a mencionamos, os complexos dos metais de transigao exibem notavel e ampla 
variedade de cores, tanto em solugao como constituindo solidos cristalinos. Quando 
observada sob a luz branca, uma substancia apresenta-se colorida se ela absorve uma porgao 
da luz do espectro visfvel. Em muitos complexos a energia de degeneragao do campo 
cristalino corresponde a energia eletromagnetica que se encontra em algum ponto do espectro 
visfvel. Isto significa que a energia necessaria para uma transigao eletronica do nfvel h g para o 
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e g e com freqiiencia parte da luz branca. Por exemplo, as solugoes do complexo octaedrico 
[Ti(H20)6] 3+ tem cor violeta. Esta coloragao resulta da transigao: 


e g - absorgao de - 

t 2g -1-energia- 

No [Ti(H 2 0) 6 ] 3+ , a energia de degeneragao do campo cristalino (A 0 ) corresponde a 
energia da luz que possui um comprimento de onda de cerca de 500 nm. Conseqiientemente, 
quando uma solugao ou solido contendo estes ions complexos for exposta a luz branca, que 
contem todos os comprimentos de onda do espectro visfvel, os ions absorverao luz de cerca de 
500 nm na medida em que transigoes t 2 g —* e g ocorram. (Considerando de modo ligeiramente 
distinto: luz de 500 nm ocasiona as transigoes eletronicas.) Como resultado, apos a passagem 
da luz atraves da amostra, esta agora demonstra coloragao violeta, que compreende a soma de 
comprimentos de onda do espectro visfvel nao absorvidos pela amostra. (A energia absorvida 
durante a transigao e dissipada subseqiientemente na forma de calor quando os eletrons 
retornam aos seus nfveis h g originais.) As transigoes de um subnfvel d para outro em um 
complexo sao conhecidas como transigoes d-d. 

Ions sem eletrons d nao apresentam cor; incluem o [Sc(H20)6] 3+ e [Ti(H20)6] 4+ . De 
modo similar, ions com configuragoes d 10 , tais como [Ag(NH 3 ) 2 ] + e [Zn(H 2 0)4] 2+ , tambem 
sao incolores; nestes ions as transigoes d-d sao impossfveis porque todos os orbitais d estao 
ocupados. 

O Mn (II), um fon d 5 , apresenta uma situagao interessante: o [Mn(H20)6] 2+ possui um 
coloragao rosea palida, tanto os solidos como as solugoes. (De fato, a sua coloragao e tao 
pouco intensa que nao pode ser vista em solugoes dilufdas.) Por outro lado, o [Mn(CN) 6 ] 4 “ 
apresenta uma coloragao intensamente violeta. Como podemos explicar esta notavel diferenga 
de coloragao entre estes dois ions? A agua e um ligante de campo fraco, e assim e provavel 
que a seguinte transigao d-d ocorra no [Mn(H 20 ) 6 ] 2+ : 

e ii . . . in 

- absor9ao de - 

t 2g — !—5—L energia _J—1_ 

A mecanica quantica indica que estas transigoes nas quais o spin total varia (de 5 / 2 
para 3 / 2 neste caso) sao muito pouco provaveis (sao chamadas transigoes proibidas por spin). 
Isto significa que esta transigao ocorre apenas ocasionalmente, e a cor de uma solugao 
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contendo este complexo e de baixa intensidade. Mas, e com relagao a intensa coloragao do ion 
[Mn(CN)(,J 4 ? O ion CNT e um ligante de campo forte, e as transigoes do tipo: 


e g - absorgao de - 

Ji--UL_L energia J_LJ!- 


SERIE ESPECTROQUIMICA 

Temos visto que diferentes ligantes possuem capacidades distintas para degenerar o 
conjunto de orbitais d em dois subconjuntos. E possfvel predizer esta capacidade de 
degeneragao a partir da teoria do campo cristalino (acima) e tambem obter informagoes de 
medigoes experimentais das propriedades espectrais e magneticas. Utilizando estas 
informagoes tern sido possfvel dispor diferentes ligantes em ordem crescente de forga do 
campo ligante; o resultado e a seqiiencia conhecida como a serie espectroquimica, parte da 
qual e a seguinte: 


Ligante de campo fraco 

-I 


-Br 


-Cl, -SCN 


-F 


-OH 


-oh 2 


-NCS 


-nh 3 


-no 2 

Ligante de campo forte 

-CO, -CN 


Na serie espectroquimica, a linha divisoria entre os ligantes de campo forte e campo 
ffaco nao e de modo algum nftida, e a eficiencia com a qual muitos ligantes produzem a 
degeneragao h g - e g varia de um complexo para outro. Conseqtientemente, torna-se diffcil 
predizer se um dado complexo contendo ligantes proximos ao meio da serie sera de spin alto 
ou baixo, e a situagao e obviamente mais complicada quando mais de um ripo de ligante esta 
presente em um complexo. Finalmente, cabe ressaltar que a magnitude da energia de 
degeneragao do campo cristalino em um complexo depende, em certo grau, nao somente da 
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natureza dos ligantes, mas tambem da identidade e numero de oxidagao do atomo central. No 
mais, o conhecimento da serie espectroqurmica e com freqliencia util para se prever a 
ocupagao dos mveis t 2 g e e g , especialmente quando os ligantes sao iguais e estao proximos das 
extremidades da serie. 

COMPLEXOS TETRAEDRICOS 

E possfvel predizer a natureza da degeneragao dos orbitais d para complexos com 
geometria nao octaedrica. Quando um complexo tetraedrico e formado, por exemplo, os 
ligantes podem estar se aproximando ao longo das linhas mostradas na Figura 22.8. Pode ser 
observado que as cargas negativas dos ligantes se aproximam mais orientadas para os eixos 
dos orbitais dxy, d zy e d xz do ron metalico central do que para os eixos dos orbitais d x 2 _ } 2 e d z ? 
Os eletrons do primeiro subconjunto de orbitais d, denominado, no caso tetraedrico, como 
subconjunto t 2 , sao, portanto mais fortemente repelidos pela aproximagao das cargas 
negativas, adquirindo maiores energias do que os eletrons no outro subconjunto, denominado 
subconjunto e. A degeneragao tetraedrica pode ser pensada como o "inverso" da octaedrica, 
como e mostrado na Figura 22.9. 

A degeneragao do campo cristalino em complexos quadrado-planares nao e igual a dos 
complexos tetraedricos e octaedricos e sera descrita posteriormente (ver Nrquel, Segao 22.6). 



Figura 22.8 Aproximagao de quatro ligantes a um ron metalico para formar um complexo 
tetraedrico. 
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d y: d x2 _ y2 d. 2 *\ I a, 

Orbitais do metal 
naodegenerados 


Orbitais do metal 
em campo tetraddrico 

Figura 22.9 Degeneragao dos orbitais d em campo tetraedrico. 

TEORIA DO ORBITAL MOLECULAR 

A teoria do orbital molecular (Segao 19.3) propicia um modelo elegante da ligagao 
qufmica nos complexos dos metais de transigao. Esta influente teoria e geralmente 
denominada teoria do campo ligante. Uma discussao detalhada do modo como os orbitais 
atomicos de um atomo central se combinam com os orbitais dos ligantes para formar orbitais 
moleculares nao e apropriada neste momento, porem, uma descrigao sucinta do processo e 
dada a seguir. 

Suponha um ion complexo sendo formado como segue: Seis ligantes se aproximam de 
um ion metalico ao longo dos tres eixos de coordenadas cartesianas, com cada ligante 
posicionado em cada um dos seis vertices do octaedro e o ion metalico no centro. A medida 
em que os ligantes se movem, um orbital interno de cada ligante, digamos um orbital p, 
sobrepoe-se a determinados orbitais do ion central: os orbitais ns, np x , np y e np z , e os orbitais 
(n - 1 )d v 2 _ y 2 e (n - 1 )d z 2 , como mostrado na Figura 22.10. Apenas estes orbitais possuem a 
simetria certa para uma sobreposigao favoravel com os orbitais dos ligantes, onde 
"sobreposigao favoravel" significa um reforgo nas fungoes de onda na regiao da sobreposigao 
(ver Segao 19.1). O resultado e o aumento da densidade da carga eletronica nesta regiao, em 
outras palavras, a formagao de uma ligagao. Como pode ser observado na Figura 22.10, os 
lobos dos orbitais internos dos ligantes se sobrepoem favoravelmente aos orbitais d, se p, mas 
nao aos orbitais dxy, d xz e dy Z . (A razao para este fato e que a funfao de onda sempre traz consigo sinais 
algebricos opostos nos dois lobos adjacentes de um orbital, separados por um ponto nodal. Entretanto, nao 
importa o sinal algebrico da fun9ao de onda para o lobo do orbital do ligante, o reforgo e impossivel - Isto 
significa exatamente que o reforgo de um lobo do orbital d e cancelado pelo outro.) 
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A sobreposigao favoravel de orbitais atomicos conduz a formagao de orbitais 
moleculares. Os seis orbitais do metal se combinam com os seis orbitais do ligante para 
formar 12 orbitais moleculares, sendo seis ligantes e seis antiligantes, como e mostrado na 
Figura 22.11. No diagrama, os subconjuntos dos orbitais moleculares sao descritos por 
designates simbolicas para as simetrias dos orbitais, mas, exceto para as designates hg e 
e g *,nao precisamos dar muita importancia a estas designates. Observe, contudo, que os seis 
orbitais de menor energia, os orbitais moleculares ligantes, acomodam os seis pares de 
eletrons provenientes dos ligantes para a formagao de seis ligates covalentes. Estes OMs sao 
todos do tipo a, porque cada um e simetrico com relaqao ao eixo da ligagao. (A forma§ao de 
liga§ao 7i entre o metal e os ligantes tambem e muito importante em alguns complexos.) 



Figura 22.10 Sobreposigao dos orbitais atomicos em um complexo octaedrico. (a) 
Sobreposigao favoravel. (b) Sem sobreposigao. (Nota: Os sinais nao sao cargas, mas sinais 
algebricos correspondentes as fungoes de onda.) 
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Figura 22.11 Diagrama de energia dos orbitais moleculares para um complexo octaedrico. 


De maior energia que orbitais ligantes no complexo estao os orbitais t 2g , orbitais nao 
ligantes. Temos observado que os eletrons nos orbitais ligantes aumentam a estabilidade de 
um agregado de atomos ligados, e os eletrons nos orbitais antiligantes a diminuem (Segao 
19.3). Por outro lado, os eletrons nos orbitais nao ligantes nao oferecem estabilidade e nem 
instabilidade. Os tres orbitais t 2g sao essencialmente os orbitais d xy , d yz e d xz do atomo ou ion 
central original. A Figura 22.11 mostra tambem que ha seis orbitais antiligantes no complexo, 
cada um possuindo maior energia que os orbitais ligantes e nao ligantes. 

Observe que os orbitais antiligantes de menor energia sao aqueles dois designados 
como e g *. Toma-se claro agora que os subconjuntos de orbitais t 2g e e g da teoria do campo 
cristalino sao na realidade os subconjuntos t 2g e e g da teoria dos orbitais moleculares, os quais 
sao parte de um total de 15 orbitais moleculares no complexo octaedrico. (O fato de os 
orbitais neste ultimo subconjunto serem antiligantes e ignorado pela teoria do campo 
cristalino.) 

Na Figura 22.11 nao foram mostrados nenhum dos eletrons que originariamente 
ocupavam o subnfvel (n - 1 )d do ion metalico; estes foram distribufdos entre subconjuntos t 2g 
e e g dos orbitais moleculares. O numero destes eletrons d depende, e claro, da identidade e 
numero de oxidagao do ion, e as previsoes de como eles estarao distribufdos entre os dois 
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subconjuntos de orbitais estao de acordo com as previsoes feitas com base na teoria do campo 
cristalino. 

Quando os calculos dos orbitais moleculares sao realizados com o mmimo de 
aproximagoes possfveis, obtem-se excelentes descrigoes quantitativas de muitos ions 
complexos. Todavia, tais calculos sao complicados e nao sao apropriados neste contexto. 
Felizmente, a teoria do campo cristalino propicia um modo mais simples de se prever as 
degeneragoes dos orbitais d nos complexos de metais de transigao. Por esta razao, a teoria do 
campo cristalino pode ser considerada como uma versao simplificada da elegante teoria dos 
orbitais moleculares aplicada aos complexos dos metais de transigoes. 


Comentarios Adicionais 

Uma teoria e essencialmente um modelo. Cada uma das tres teorias que 
descrevemos possui suas proprias qualidades (e defeitos). A teoria de ligagao pela Valencia 
e util para se prever a geometria de muitos complexos; a teoria do campo cristalino fomece 
a maneira mais adequada de se prever a degeneragao dos orbitais d, e, portanto, as 
propriedades magneticas e espectrais; a teoria do orbital molecular (campo ligante) da as 
previsoes mais exatas da maior parte das propriedades. Cada teoria tern seu lugar nos 
"arquivos" do qufmico. 


22.5 A ESTEREOQUIMICA DOS IONS COMPLEXOS 

A relagao espacial entre o atomo central e seus ligantes em um complexo e conhecida 
como a estereoqmmica do complexo. Estereoquimicas diferentes podem ser agrupadas de 
acordo com o numero de coordenagao do atomo central. Mencionamos aqui apenas os mais 
importantes numeros de coordenagao: 2, 4 e 6. 

NUMERO DE COORDENAGAO 2 

Os complexos mais comuns com numero de coordenagao 2 sao os de Ag (I) e Cu (I). 
Estes sao lineares e incluem [Ag(NH 3 ) 2 ] + , [AgCl 2 ] _ , [Ag(CN) 2 ] e [CuCl 2 ]“. 

NUMERO DE COORDENAGAO 4 

Existem duas geometrias comuns associadas com um numero de coordenagao igual a 
4: quadrado-plana e tetraedrica. Cada uma destas configuragoes permite uma diferente forma 
de estereoisomerismo. Moleculas de ions poliatomicos que possuem a mesma formula 
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molecular, mas diferentes estruturas, sao chamadas de isdmeros. Quando, alem disso, os 
agregados possuem as mesmas ligagoes, mas diferem no arranjo espacial destas ligagoes, sao 
chamados estereoisomeros. 


Um tipo importante de estereosomerismo e possfvel nos complexos quadrado- 
planares. Considere por exemplo os dois esteroisomeros quadrado-planares de [PtCl 2 (NH 3 ) 2 ], 
ambos constituindo complexos neutros. Em um destes, a duas moleculas de amonia (ligantes 
amin) ocupam um par de vertices adjacentes no quadrado, enquanto os dois cloretos (ligantes 
cloro) ocupam o outro par: 

a ^3 

A 

Cl NHj 
m-[PtCl,(NH,)J 

Este e denominado isomero cis, onde cis significa "adjacente". O outro e o isomero 
trans ("oposto"): 

H 3 N^ a 

A 

Cl NH 3 

trans- [PtCl ? (NH 3 ) 2 ] 


Embora estes dois isomeros sejam semelhantes em algumas propriedades, eles diferem 
significativamente em outras. O isomero cis, por exemplo, e utilizado no tratamento de alguns 
tumores cancerfgenos. Por outro lado, o isomero trans nao apresenta indubitavelmente 
nenhum efeito terapeutico. 

Outros exemplos de complexos quadrado-planares incluem os [Ni(CN)/tJ 2- , (PdCU] 2- , 
[Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ , e [AgF 4 ] _ . Esta geometria e particularmente comum nos ions com 
configurates eletronica <f. 

Em um complexo tetraedrico, os quatro ligantes ocupam os vertices de um tetraedro 
regular. Exemplos destes complexos incluem os [ZnCl 4 ] 2 ~, [Co(CN) 4 J“ e [Mn0 4 ]“. O 
isomerismo cis-trans nao e possfvel nos complexos tetraedricos. (Por que nao?) Porem, existe 
a possibilidade de um novo tipo de estereoisomerismo denominado enantiomerismo (uma 
denominagao mais antiga, ainda utilizada, e "isomeria optica"). Duas estruturas que sejam 
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imagens especulares uma da outra, as quais nao sao identicas, sao chamadas enantidmeros. O 
enantiomerismo e possfvel em um complexo tetraedrico que tenha quatro ligantes diferentes 
ligados ao atomo central. 

Considere inicialmente um complexo tetraedrico do tipo MA 2 BC, ou seja, um 
complexo no qual dois dos quatro ligantes sao iguais, enquanto os demais sao diferentes. 
Estes complexos estao esquematicamente representados na Figura 22.12a. A estrutura 
representativa deste complexo e mostrada a esquerda, e a sua imagem no espelho, a direita, 
Pode ser observado que, com uma leve rotagao, a imagem especular pode ser superposta a 
estrutura da esquerda, indicando que as duas estruturas sao realmente identicas. 

Considere agora o complexo MABCD da Figura 22.12Z?. Nesta, a imagem especular (a 
direita) nao e identica a original. Nenhum movimento rotatorio permitira a superposi§ao das 
duas estruturas. Estas estruturas sao semelhantes a um par de maos (pertencentes a mesma 
pessoa), mostradas na Figura 22.12c. Olhe para as suas maos: sua mao esquerda e a imagem 
especular de sua mao direita, porem as duas nao sao superpomveis. 



Figura 22.12 Quiralidade em complexos e maos, (a) Uma estrutura nao quiralica: MA 2 BC. 


(b) Um par quiralico: MABCD. (c) Um par quiralico de maos. 


Quando quatro ligantes distintos sao ligados ao atomo central em um complexo, o 
atomo central e considerado assimetrico e toda a estrutura e dita quiralica. (O termo quiral 
tern origem grega e significa "mao", direita ou esquerda.) Cada membro de um par quiralico 
de estruturas qurmicas tais como as esquematicamente ilustradas na Figura 22.12 b 6 
denominado um enantidmero (ou "isomero optico"). 

Os enantiomeros puros ou em solugao possuem a propriedade de girar o piano da luz 
polarizada. A Figura 22.13 mostra esquematicamente um aparelho para medir esta rotaqao: o 
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polanmetro. Na luz comum, os campos eletrico e magnetico da radiagao eletromagnetica 
vibram em todas as diregoes perpendiculares a diregao de propagagao da luz. O diagrama 
mostra um polarizador, que consiste em um filtro que retira toda luz, exceto aquela em que o 
campo eletrico vibra em um piano (o campo magnetico vibra num piano perpendicular a este). 
Esta luz polarizada passa atraves de um tubo contendo a amostra. Se todas as especies 
presentes possuem a mesma quiralidade, ou se existem mais especies de uma certa quiralidade 
em relagao a de outras, o piano de polarizagao da luz e girado assim que a luz atravessa a 
amostra. Um outro filtro polarizante, o analisador, pode entao ser usado para medir o angulo 
de rotagao. Substancias que giram o piano da luz polarizada sao chamadas de opticamente 
ativas. 



Figura 22.13 Rotagao da luz plano-polarizada por uma amostra opticamente ativa. 


A srntese de complexos tetraedricos do tipo MABDC e diffcil e geralmente conduz a 
formagao de uma mistura de dois enantiomeros. Ainda pior e que as especies quiralicas nestes 
complexos existem quase sempre em um rapido equilfbrio de interconversao, na medida em 
que as ligagoes metal-ligante sao rapidamente desfeitas e refeitas (os complexos sao 
considerados labeis). Ocorre, portanto, que o enantiomerismo e raramente observado nos 
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complexos tetraedricos simples. Este estereoisomerismo e mais comum em complexos 
octaedricos e tambem em muitas moleculas organicas contendo atomos de carbono 
assimetrico (Se?ao 23.12). 

NtJMERO DE COORDENA p4 O 6 

A geometria de complexos hexacoordenados e quase sempre baseada na geometria 
octaedrica. A coordena§ao octaedrica e a mais comum e permite diversos tipos de 
estereoisomerismo. A partir do fato que os seis vertices de um octaedro sao equivalentes, 
apenas uma estrutura e possfvel para complexos dos tipos MA 6 e MA 5 B. Para o MA 4 B 2 , 
contudo, as formas cis e trans podem existir. No isomero cis os dois ligantes B ocupam os 
vertices adjacentes do octaedro; no isomero trans estao nos vertices opostos, como mostrado 
na Figura 22.14a. Para complexos do tipo MA 3 B 3 , dois isomeros sao novamente possfveis; 
sao denominados isomeros facial (abreviatura fac), e meridional (mer), mostrados na Figura 
22.14 b. 

Alguns ligantes ligam-se ao atomo central em um complexo em mais de um local; sao 
denominados ligantes polidentados ou multidentados ("muitos dentes"). Um ligante bidentado 
e a etilenodiamina, freqlientemente abreviada como "en" especialmente nas formulas: 



Esta molecula pode se ligar atraves de dois locais (observe os pares de eletrons 
solitarios nos atomos de nitrogenio) ao atomo central em um complexo, assim como no ion 
tetracloro (etilenodiamin) cobaltato (III), [CoCl 4 (en)J~, mostrado na Figura 22.15. Observe 
que o ligante en pode ocupar somente posigoes cis devido as posigoes trans estarem muito 
distantes para que o ligante consiga se estender. Os ligantes polidentados com duas, tres, 
quatro e seis posi?oes de coordenagao sao conhecidos. Tais ligantes sao com freqiiencia 
chamados de agentes quelantes e o ion complexo resultante um quelato (do grego "claw", 
garra). 
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O enantiomerismo e comum nos quelatos. A Figura 22.16 mostra os dois enantiomeros 
do ion cis-diaminbis(etilenodiamin)cobalto(III). (Na ilustra§ao, os dois ligantes bidentados 
sao mostrados simplificadamente como arcos.) Observe que uma forma nao e superponfvel 
com sua imagem especular; eles constituem um par de enantiomeros. 


Notas de Nomenclatura 

Observe que no nome complexo desenhado da Figura 22.16, o ligante 
etilenodiamina e simplesmente dado com o nome da molecula, uma pratica um tanto 
quanto usual para um ligante neutro. Observe tambem que o termo "bis" e usado (em vez 
de "di") antes de "etilenodiamin", uma convengao estabelecida para facilitar o caso dos 
ligantes com nomes complicados e a pronuncia de alguns outros casos. ("Bis", "tris", e 
"tetraquis" etc., sao adverbios de origem grega significando "duas vezes", "tres vezes", 
"quatro vezes" etc.) Finalmente, observe que o nome do ligante e colocado entre 
parenteses, pelo fato de ser complicado. 


22.6 QUIMICA DESCRITIVA DE DETERMINADOS ELEMENTOS DE TRANSIT AO 

Nossa discussao sobre a qufmica dos metais de transigao concentra-se naqueles 
elementos mais importantes quimicamente, industrialmente, ou em nosso cotidiano. Esta 
inclui a maior parte dos elementos da primeira serie de transigao mais alguns poucos da 
segunda e terceira serie. Em um dado subgrupo, os elementos das segunda e terceira series de 
transigao tendem a ser quimicamente muito semelhantes entre si, muito mais do que entre os 
elementos das primeira e segunda series. Isto ocorre devido aos elementos da segunda e 
terceira series possufrem raios atomicos muito semelhantes. Por que isso? Pelo procedimento 
de Aufbau, os lantanfdeos tern 14 eletrons adicionados na camada (n - 2), enquanto a carga 
nuclear aumenta. Isto produz um decrescimo gradual no tamanho do atomo, pois todos os 
eletrons sao atrafdos mais fortemente. Assim, o hafnio (Z = 72) e menor do que normalmente 
seria se o mesmo nao fosse precedido pelos lantanfdeos. Normalmente deveria se esperar que 
o hafnio fosse um tanto quanto maior que o zirconio (Z = 40), diretamente acima na tabela 
periodica, mas devido ao hafnio possuir uma camada a mais de eletrons, a carga nuclear e 
contrabalangeada pela elevada carga nuclear do Hf e pela baixa capacidade de blindagem dos 
eletrons (n - 2)f A contra§ao do raio, que ocorre com os lantanfdeos, e denominada 
contragao lantanidica e explica a similaridade qufmica entre os elementos das segunda e 
terceira series de transi§ao. Os elementos zirconio e hafnio, por exemplo, sao invariavelmente 
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encontrados juntos e combinados em compostos semelhantes; eles sao diffceis de serem 
separados. 

Titanio ([Ar]3d 2 4v 2 ) 

O titanio e um metal branco prateado que resiste bem a corrosao. E excepcionalmente 
duro, tem alta resistencia mecanica e baixa densidade (4,5 g cm' 3 ) e um grande numero de 
aplicagoes em motores de aviao a jato e foguetes, em aeronaves e vefculos espaciais. E 
tambem utilizado onde uma elevada resistencia a corrosao e necessaria. Acredita-se que o 
titanio, quando exposto ao ar, forma uma camada autoprotetora de oxido e nitreto. 

Compostos de Titanio. 

O titanio, um elemento d 2 , forma compostos em estados de oxidagao +2, +3 e +4. O estado +2 
corresponde a "perda" de dois eletrons 4s e os estados de oxidagao mais altos correspondem a 
"perda" de um ou dois eletrons 3d. (E bom lembrar que, especialmente no caso dos estados de 
oxidagao mais altos, os eletrons nao sao completamente perdidos, mas sim compartilhados 
com atomos mais eletronegativos.) 

Ti (II). O estado +2 nao e comum, em grande parte devido ao Ti 2+ ser um bom agente 
redutor, tao bom que e capaz de reduzir, por exemplo, agua a hidrogenio. O cloreto de titanio 
(II), TiCl 2 , pode ser obtido por redug ao do TiCl 4 com titanio metalico a altas temperaturas: 

TiCl(g) + Ti(j) —► 2TiCl 2 (.s’) 

Ti (III). O Ion Ti 3+ e chamado ion titanoso ou titanio (III). Em solugao aquosa forma 
um aquocomplexo ocataedrico, [Ti(H 2 0)6] 3+ . E um ion d l , de cor violeta, como resultado da 
transigao eletronica t 2 g —> e g . E rapidamente oxidado pelo oxigenio do ar ao estado +4. 

Ti (IV). Este e o estado de oxidagao mais estavel e importante do titanio. E encontrado 
no cloreto de titanio (IV), TiCLt, um lfquido incolor que se hidrolisa rapidamente quando 
exposto ao ar umido, formando uma densa fumaga, processo que foi utilizado para produzir 
cortinas de fumaga na Primeira Guerra Mundial. Acredita-se que as duas reagoes seguintes 
ocorram. 


TiCl 4 (/) + 2H 2 0(g) 
TiCl 4 (/) + H 2 0(g) 


Ti0 2 (s) + 4HCl(g) 
TiOCl 2 (5) + 2HCl(g) 
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O oxido de titanio (IV), Ti02, comumente chamado dioxido de titanio, e um solido 
branco utilizado como pigmento em tintas, plasticos, e outros materiais. Ocorre naturalmente 
como diversos minerais, um dos quais e o rutilio, que possui um rndice de refrag ao maior que 
o diamante, mas e muito mole para ser usado como pedra preciosa. 

O ion Ti 4+ livre, ou ion titanico, nao existe em solugao aquosa devido a sua elevada 
tendencia a hidrolise. Existe, na realidade, um mistura de ions oxo e hidroxo; esta combinagao 
e chamada normalmente, por uma questao de simplicidade, ion titanilo, Ti0 2+ . 

Na realidade, sais solidos tais como sulfato de titanila. TiOS0 4 x H 2 0, podem ser 
preparados, mas nesse caso o ion titanilo ocorre na forma de um cation de cadeia extensa. 

Vanadio ([Ar ]3 d 3 4s 2 ) 

O vanadio e muito duro, tern grande resistencia mecanica e a corrosao, porem e mais 

denso que o titanio. E raramente produzido na forma pura, mas e encontrado em ligas com 

ferro, denominadas ligas ferrovanadio. O vanadio e muito usado em ligas de ago as quais 
confere resistencia e ductibilidade. 

Compostos de Vanadio. 

Nos seus compostos, o vanadio, um elemento d 3 , exibe os estados de oxidagao +2, +3, 

+4 e +5. Oxidos, haletos e complexos anionicos, neutros e cationicos encontram-se 

representados na maior parte destes estados de oxidagao. 

V (II). O vanadio (II), ou ion vanadoso, V 2+ , existe em solugao aquosa como um 
hexaaquocomplexo, violeta. E facilmente oxidado pelo oxigenio e, assim como o Ti 2+ , pela 
agua. Pode ser formado pela redugao dos estados de oxidagao mais elevados em solugao, 
tanto eletroliticamente bem como utilizando um agente redutor, tal como zinco em solugao 
acida. 


V (III). No estado +3, o vanadio forma uma serie extensa de complexos, tais como o 
[V(H 2 0)6] 3+ , cationico, de cor azul, denominado ion vanadico ou vanadio (III), o [VF 6 ] 3 “, 
anionico, e o [VF 3 (H 2 0)3], neutro. A adigao de uma base a uma solugao contendo o ion 
vanadico precipita um composto verde representado tanto como o hidroxido, V(OH) 3 , como 
um oxido hidratado, V 2 0 3 x vH 2 0. Trata-se de um oxido basico, lentamente oxidado pelo ar 
ao estado +4. 
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V (IV). Aquecendo uma mistura de V 2 O 3 e V 2 O 5 , produz-se o dioxido, VO 2 , azul 
escuro. Trata-se de um oxido basico, soluvel em acidos formando o ion pentaaquovanadio 
(IV), [V0(H 2 0)5] 2+ , freqlientemente chamado ion vanadilo (IV), formulado simplesmente 
como V0 2+ . Este Ion forma uma serie de sais tais como VOCI 2 e VOSO 4 . 

V (V). O V 2 O 5 , oxido de vanadio (V), e formado pelo aquecimento do metavanadato 
de amonio: 

2NH 4 V0 3 (s) —► V 2 0 5 (s) + 2NH 3 (g) + H 2 0 (g) 

Ou por acidificagao de sua solugao com H 2 SO 4 : 

2H + (ag) + 2VO 3 ~(aq) —► V 2 0 5 (s) + H 2 0 

O V 2 O 5 e oxido anfoterico, soluvel em meio basico formando o ion vanadato, V 04 3- : 
V 2 0 5 (.s’)+ 60H ~(aq) —► 2V0 4 3 “(a^) + 3H 2 0 

E em acidos dando origem a um mistura complexa de especies contendo ligantes oxo e 
hidroxo. Em solugoes fortemente acidas acredita-se existir o ion dioxovanadio (V), V02 + . 

O unico haleto formado pelo vanadio com numero de oxidagao +5 e o VF 5 ; todavia, os 
VOF 3 e VOCl 3 sao conhecidos. O VOCl 3 e um composto pouco comum: possui elevada 
resistencia a redugao, sendo cineticamente inerte mesmo com sodio metalico. Forma solugoes 
com nao metais e solventes organicos apolares, mas decompoe-se violentamente com adigao 
de agua formando o V 2 O 5 . 

Cromio ([Ar]3d 5 4s') 

O cromio e um metal branco prateado, resistente a corrosao, muito duro e um tanto 
fragil quando puro. E usado para formar o ago e na galvanizagao do ferro e outros metais. O 
potencial de redugao para: 


Cr 3 + (ag) + 3e~ —► Cr(.s’) ^° =-0,74 V 

E suficientemente negativo, de maneira que pode-se esperar que o cromio reduza a 
agua e se oxide durante o processo. A reagao e normalmente lenta, contudo, e a permanencia 
do brilho nos para-choques "cromados" e consequencia da formagao de uma camada lisa e 
invisfvel de oxido, dificilmente decompomvel. (As pessoas que vivem em local muito frio, 
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onde sal e colocado sobre as estradas para liquefazer o gelo e a neve acumulados, deveriam, 
questionar esta atitude.) Devido ao fato do cromio eletroliticamente gerado nao aderir bem ao 
ferro ou ago, um processo conhecido como "galvanizagao tripla" e utilizado para depositar 
cromio nestes metais. Neste processo sucessivas camadas de cobre, nfquel e finalmente 
cromio sao eletroliticamente depositadas na base metalica. 

Apos uma agao inicial onde a camada superficial de oxido se dissolve, o cromio 
metalico se dissolvera nos acidos HC1, e H 2 S0 4 dilufdos, embora toma-se passivo em HN0 3 . 
(Yer Ferro na sequencia, nesta mesma segao.) 

Compostos de Cromio. 

Em seus compostos o cromio (3d 5 4s 1 ) mostra estados de oxidagao de +1 a +6, porem, 
os mais comuns sao os estados +3 e +6, sendo o estados +2 e +4 de menor importancia. 

Cr (II). O cromio (II), ou Ion cromoso, Cr 2+ , e um Ion hexaaquo azul que pode ser 
formado pela redugao de Cr 3+ ou Cr 2 0 7 2- , por via eletrolftica ou por zinco metalico. Um 
precipitado amarelo de hidroxido cromoso basico, Cr(OH) 2 , e formado com adigao de uma 
base a solugao. Tanto o Cr 2+ como o Cr(OH) 2 reduzirao a agua a hidrogenio, mas lentamente. 
A oxidagao por 0 2 produz Cr 3+ e Cr(OH) 3 , respectivamente. 

Cr (III). No estado +3, o cromio e encontrado em inumeros complexos, quase todos 
octaedricos. O cromio (III), ou ion cromico, Cr 3+ , existe como um hexaaquo complexo violeta 
em solugao aquosa, e nos sais solidos tais como [Cr(H 2 0 ) 6 ]Cl 3 e alumen contendo cromio 
(Segao 21.3). A adigao de base ao Cr 3+ conduz a formagao do cromio (III) gelatinoso, o 
hidroxido de cromio (III), Cr(OH) 3 ou Cr 2 0 3 x xH 2 0, cinza esverdeado. O hidroxido cromico 
e anfotero; a dissolugao em excesso de base produz o ion cromita, verde, formulado como 
[Cr(0H)4(H 2 0) 2 J“, Cr(OH) 4 _ , ou mesmo Cr0 2 “. (Observe que estas tres formulagoes diferem 
no numero de moleculas de agua ou seus equivalentes, que sao mostrados. Na realidade, o Ion 
e provavelmente mais complicado do que estas.) 

Cr (IV). O mais importante composto de Cr (IV) e o oxido, Cr0 2 . Pode ser obtido na 
oxidagao do Cr(OH) 3 por 0 2 em altas temperaturas: 

4Cr(OH) 3 (s) + O 2 (g) —► 4Cr0 2 (s) + 6H 2 0(g) 
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O Cr02 e um condutor metalico e e ferromagnetico (ver Ferro, mais adiante, nesta 
se?ao); seu comportamento magnetico justifica sua utilizagao como revestimento em fitas de 
grava§ao de alta qualidade. 

Cr (VI). Quando o ion cromita, formulado como Cr(OH) 4 “, e oxidado pelo peroxido 
de hidrogenio, que existe em solugao alcalina como (H0 2 “), forma-se um composto amarelo, 
tetraedrico, conhecido como ion cromato, Cr04 2 ": 

2Cr(OH) 4 '(a^) + 3HO 2 ~(aq) —► 2Cr0 4 2_ (a^) + OH ~(aq) + 5H 2 0 

Em solugao muito dilufda, este ion reage com acido para formar o ion 
hidrogenocromato alaranjado: 

Cr0 4 2_ (a<?) + H + (ag) —► HCr0 4 (a^) 

(amarelo) (laranja) 

Em acido concentrado, forma-se o H2Cr0 4 , acido cromico. Devido K 2 para este acido 
ser igual a 1,3 x 10' 6 , o sistema hidrogenocromato-cromato atua como um indicador acido- 
base inorganico. Na realidade, na faixa de concentragoes comuns, ao redor de 0,1 M, o ion 
hidrogenocromato e extensamente dimerizado para formar o ion dicromato, Cr 2 0 7 2- , de 
mesma Colorado: 


2HCr0 4 _ (a<?) —► Cr 2 0 7 2 “(a^) + H 2 0 K=160 

(laranja) (laranja) 

A rea§ao acido-base e geralmente escrita como: 

2Cr0 4 2- (a<?) + 2H + (a^) —► Cr 2 0 7 ~(aq) + H 2 0 

(amarelo) (laranja) 

Pode-se considerar o ion dicromato como formado a partir de dois tetraedros Cr0 4 que 
compartilham um oxigenio no vertice comum, como mostrado na Figura 22.17. 
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A conversao Cr (III) —> Cr (VI) pelo peroxido de hidrogenio e realizada em solugao 
basica, como ja vimos. Em solugoes acidas, entretanto, a conversao ocorre de outra maneira, 
Cr (VI) —> Cr (III), e Cr 2 0 7 2 “ e reduzido a Cr 3+ por H 2 O 2 : 

m + (aq) + C 2 0 7 2 -(aq) + 3H 2 0 2 (aq) —► 2Cr 3+ (a^) + 30 2 (g) + 7H 2 0 

Por que H 2 O z oxida Cr (III) a Cr (VI) em solugao basica e reduz Cr (VI) a Cr (III) em 
meio acido? A resposta encontra-se nos potenciais de redugao: 

Acido: 6e ~ + 14H \aq) + Cr 2 0 7 2 ~(aq) — ► 2Cr 3+ (aq) + 7H 2 0 t,° = 1,33 V 

Basico: 3e + 4H 2 0 + Cr0 4 2 ~(aq) —► Cr(OH)V(a^) + 40H = -0,23 V 

Pode-se observar, em primeiro lugar, que a redugao em meio acido e mais espontanea 
do que em meio basico. Em segundo lugar, as duas reagoes de redugao sao favorecidas com 
aumento de [H + ], Isto ocorre porque a redugao de Cr (VI) envolve a adigao de Ions H + ao 
complexo. (Compare Cr 2 0 7 2- com [Cr(H 2 0)6] 3+ e CrOzt 2- com [Cr(0H) 4 (H 2 0)2] - ). Assim, a 
redugao e favorecida em solugao acida e a oxidagao em solugao basica. (Esta generalizagao e 
util para outros sistemas redox semelhantes.) 

A redugao do Cr 2 0 7 2 “ por H 2 O 2 o corre atraves do Cr0 5 , o peroxido de cromio, um 
intermediario instavel. O Cr0 5 possui coloragao azul e consiste em uma substantia que 
permanece apenas uns poucos minutos na agua, mas que pode ser relativamente estabilizada 
no eter. Pode-se decompor eventualmente, para formar Cr 3+ . A cor do CrCE tern sido utilizada 
como ensaio confirmatorio para cromio em analise qualitativa. 

O anidrido do acido cromico e o oxido de cromio (VI), Cr 03 , comumente chamado de 
trioxido de cromio. E um poderoso agente oxidante e e ingrediente de uma receita para 
solugao de limpeza qufmica, tradicionalmente utilizada na vidraria de laboratorio. 
Atualmente, esta solugao tern sido menos empregada devido a dificuldade em se remover 
cromio residual das superficies do vidro apos a limpeza, e pelo fato da possibilidade do 
cromio (VI) apresentar propriedades carcinogenicas. (O dicromato de sodio, Na 2 Cr 2 0 7 , 
tambem e utilizado com este proposito.) 

Manganes ([Ar]3d 5 4s 2 ) 

O manganes e metal branco, brilhante, consideravelmente mais reativo (cineticamente) 
do que o titanio, vanadio ou cromio. Seu principal uso encontra-se como constituinte de ligas 
de ago. 
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Figura 22.17 O ion dicromato. 

Compostos de Manganes. 

O numero maximo de oxidagao mostrado pelo manganes (d 5 ) e +7. Tambem sao 
importantes os estados de oxidagao +2 e +4, e em menor extensao os estados +3 e +6. 

Mn (II). O estado do manganes e bastante importante. Diferentemente dos ions 
Ti 2 +v 2+ e Cr 2+ , em solugao aquosa, o manganes (II), ou ion manganoso, Mn 2+ , nao e oxidado 
pelo oxigenio nem pela agua. Os sais manganosos, tais como o sulfato, MnS0 4 x 5H 2 0, tern 
uma coloraqao rosea palida, mas na agua o Ion [Mn(H 20 ) 6 ] 2+ apresenta esta coloraqao 
somente em solu?6es muito concentradas. (As transi§oes d-d sao proibidas por spin neste ion; 
ver Seqao 22.4.) 

A adi§ao de uma base ao Mn 2+ (se puro) forma o hidroxido manganoso, Mn(OH) 2 , 
branco, insoluvel, que e um hidroxido basico. Distintamente do Mn 2+ , este composto e 
oxidado pelo 0 2 para formar o MnOOH, preto amarronzado: 

4Mn(OH) 2 ( 5 ) + 0 2 (g) —► 4MnOOH( 5 ) + 2H 2 0 

Mn (III). Na maioria das condiqoes, o estado +3 do manganes e muito instavel 
(contrastando com o cromio). O manganes (III), ou Ion manganico, Mn 3+ , existe em soluqao 
aquosa como um ion hexaaquo complexo, e e instavel devido a: 

1. E um agente oxidante poderoso e oxidara a agua: 

4x[e - Mn 3+ (aq) — ► Mn 2+ (aq)] ^° = 1,51V 

2H 2 0 —► 0 2 (g) + 4H + (aq) + 4e~ q°=-l,23 V 

4Mn 3+ (ac7) + 2H 2 0 ^ 4Mn 2+ (aq) + O 2 (g) + 4H \aq) = 0,28V 
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2. Oxidara a si proprio, constituindo um bom exemplo de desproporcionamento: 

Mn 3+ (aq) + e~ — ► Mn 2+ (a ? )] = 1,51Y 

Mn 3+ (a^) + 2H 2 0 —► Mn0 2 (,s) + 4H + (ag) + e “ = -0,95 Y 

2Mn 3+ (aq) + 2H 2 0 —► 4Mn 2+ (aq) + O 2 (g) + 4U + (aq) = 0,56 Y 

O Mn (III) e relativamente estavel em determinados compostos solidos, tais como 

Mn 2 (S 04)3 e MnF 3 , e em complexos, tais como o ion hexacianomanganato(UI), [Mn(CN)6] 3_ . 

Mn (IV). O composto mais importante do manganes no estado +4 e o oxido de 
manganes (IV), Mn0 2 , comumente chamado de dioxido de manganes, uma substantia com 
cor variando de marrom a preta, que ocorre na natureza como o mineral pirolusita. O Mn0 2 e 
um bom agente oxidante e tern sido utilizado em laboratorio na preparagao de cloro a partir do 
HC1: 

Mn0 2 (s) + 4H + (aq) + 2C1 ~(aq) —► Mn 2+ (aq) + Cl 2 (g) + 2H 2 0 

Varios compostos constituindo dioxido de manganes sao nao-estequiometricos, ou 
seja, a relagao Mn:0 varia consideravelmente da relagao ideal de 1:2. 

Mn (VI). A especie qufmica representativa mais importante do estado de oxidaqao +6 
e o ion manganato, Mn 04 2- . Possui uma cor verde intensa e pode ser obtido por redugao do 
MnCV em solugao fortemente alcalina. 

Mn (VII). A especie mais importante de Mn( VII) e o Ion permanganato, Mn 04 _ . Este 
Ion possui uma coloraqao tao intensamente violeta que pode ser facilmente observada em 
solugoes dilufdas da ordem de 10' 4 mol/L. A fonte mais comum deste Ion e o sal de 
permanganato de potassio, KMn 04 . O Ion MnCE e um forte agente oxidante de grandes 
aplica§oes e comumente utilizado em titula§oes redox. Nestas, uma soluqao contendo o ion 
MnC> 4 ~ e adicionada a soluqao de agente redutor (nunca vice-versa), ate que no ponto final o 
subito aumento na concentra§ao de MnCE possa ser facilmente observado. A titulagao ocorre 
em solugao acida, na qual a semi-reagao de redugao e: 

5e ' + MnO 4 ~(aq) + 8H + (aq) —► Mn 2+ (a^) + 4H 2 0 §° = 1,51 V 
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Se o agente redutor for adicionado a solugao de M 11 O 4 , o ion Mn 2+ e oxidado pelo 
MnC> 4 ”, em excesso na solugao (ate o ponto final): 

2MnO 4 ~(aq) + 3Mn 2+ (aq) + 2H 2 0 —► 5Mn0 2 (s) + 4H + (aq) 

E o Mn0 2 formado, de cor marrom escura, obscurece o ponto final. Se a titulagao 
ocorrer em solugao neutra ou ligeiramente alcalina, o produto tambem e Mn0 2 : 

3e~ + Mn0 4 ~(aq) + m 2 0 —► Mn0 2 (s) + AOW(aq) t,° = 0,59 V 

Como ja mencionamos, a redugao do MnCF em solugao fortemente alcalina forma o 
ion manganato: 

e- + MnO 4 ~(aq) —► MnOfyaq) = 0,56V 


Ferro ([Ar]3/4s 2 ) 

O ferro encontra maior uso do que qualquer outro metal. Sendo muito abundante 
(cerca de 5% da crosta terrestre e constitufda por ferro) e de facil obtengao a partir de seus 
minerais, o ferro tomou-se indispensavel para a manufatura variando de pegas de automoveis 
a cordas de guitarra. Ocorre naturalmente nos minerais hematita, (Fe 2 03 ), limonita (Fe 2 03 x 
H 2 0), magnetita (Fe 304 ), siderita (FeCOs), pirita (FeS 2 ), e como impureza de muitos outros 
minerais. Todos estes minerais servem como minerios de ferro, exceto a pirita (as "piritas de 
ferro" ou "ouro das trouxas"), na qual a remoqao total do sulfeto e diffcil e de custo elevado. 

A redugao do minerio de ferro, conhecida como siderurgia, 6 feita em um alto fomo, 
uma construgao imensa semelhante a uma torre cilmdrica colocada em pe. O alto fomo 
funciona continuadamente e e periodicamente carregado na parte superior com minerio de 
ferro, calcario (CaCCF) e carvao (carbono). O ferro fundido e a escoria, um material 
semifundido constitufdo predominantemente por silicatos, sao drenados por aberturas 
separadas na base da torre. Ar quente e injetado pela base do alto fomo, ocasionando a queima 
do carbono e a formagao de monoxido de carbono, 

2C{s) +0 2 (g) —► 2CO(g) 
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Que e o principal agente redutor no fomo. Se o minerio e de Fe 203 , este e reduzido 
pelo CO a Fe 304 na parte superior do alto fomo em uma temperatura de aproximadamente 
300°C: 


CO(g) +3Fe 2 0 3 (s) —► 2Fe 3 0 4 (s) + C0 2 (g) 

O Fe 3 0 4 escorre gradativamente pela torre e e reduzido (em cerca de 600°C) ao FeO: 

CO(g)+Fe 3 0 4 (s) —► 3FeO(s) + C0 2 (g) 

Ainda mais baixo no fomo, o FeO e reduzido a ferro (de 800 a 1600°C): 

CO(g) + FeO(s) —► Fe(/) + C0 2 (g) 

O calcario colocado no alto fomo sofre uma decomposigao termica: 

CaC0 3 (s) —► CaO(s) + C0 2 (g) 

E o oxido de calcio reage com impurezas de silica e silicato formando uma escoria de 
silicato. A reagao ocorre aproximadamente do seguinte modo: 

CaO(s) + Si0 2 (s) —► CaSi0 3 (/) 

Por ser muito menos densa que o ferro, a escoria flutua sobre o ferro fundido e pode 
ser drenada separadamente. Certas escorias sao utilizadas na construqao de estradas, 
fabricagao de tijolos e pedras artificiais. 

O produto proveniente do alto fomo e denominado ferro gusa, que contem cerca de 
5% de Ce ate 5% (total) de Si, P, Mn e S. Apos fundir novamente o ferro, estas impurezas sao 
em geral oxidadas pelo ar e sao entao removidas. A purificagao parcial fornece o ferro 
fundido, o qual ainda contem consideravel quantidade de carbono. Quando o ferro fundido, 
recentemente solidificado, e resfriado lentamente, o carbono e eliminado da solugao solida 
como grafita, e o produto e o ferro fundido cinza, um produto relativamente maleavel e 
resistente. Por outro lado, o resfriamento rapido forma o ferro fundido branco, no qual o 
carvao encontra-se combinado em filamentos de carbeto de ferro ou cementita, FesC. O ferro 
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fundido branco e muito duro, mas muito quebradigo. O ferro batido, ferro no qual removeu-se 
a maior parte do carbono, e bastante ductil e maleavel. O ago bruto tem cerca de 0 , 1 % de 
carbono, enquanto outros tipos de ago tem ate 1,5%. Sao conhecidas centenas de agos 
inoxidaveis: as ligas resistentes a corrosao freqlientemente contem cromio e/ou nfquel. Os 
metais vanadio, titanio, manganes, tungstenio e outros, sao tambem usados nas ligas. 

O ferro disolve-se em acidos nao oxidantes tais como HC 1 e H2SO4 dilufdo para 
formar ferro (II), ou ion ferroso: 

Fe(s) + m + (aq) —► F z 2 \aq) + H 2 (g) 

O HNO 3 dilufdo oxida o ferro ao estado +3: 

Fe(s) + NO f(aq) + 4H + (aq) ~► Fe i+ (aq)+ NO (g) + 2H 2 0 

Em HNO 3 concentrado, entretanto, pouca ou nenhuma reagao e observada. Da mesma 
forma agentes oxidantes semelhantes ao HN0 3 ocasionam a passivagao do ferro, isto e, 
tomam o ferro nao reativo com relagao a quase todos os reagentes. Acredita-se que o ferro 
passivo e protegido por uma fina camada de oxido; a reatividade do ferro pode ser restaurada 
ao raspar a superffcie do mesmo, presumivelmente devido a eliminagao desta camada. 
(Muitas tintas "antiferrugem" contem um agente oxidante para tomar a superffcie do ferro 
passivada; ver a seguir.) 

O ferro metalico apresenta ferromagnetismo, uma forte atragao em um campo 
magnetico. Como o paramagnetismo, o ferromagnetismo tem sua causa nos spins de eletrons 
desemparelhados, porem trata-se de um efeito mais intenso. O ferromagnetismo ocorre 
quando atomos com spins de eletrons desemparelhados se encontram a uma distancia tal, que 
permite o alinhamento de muito spins individuais uns como os outros, dentro de uma regiao 
relativamente grande (10 6 atomos ou mais) chamada um dommio. Devido aos spins 
individuais atuarem cooperativamente dentro de um dommio, o efeito magnetico se toma 
grande. Os domfnios ferromagneticos sao tao grandes que as suas fronteiras podem ser 
observadas mediante tecnicas adequadas ao microscopio. Somente solidos podem demonstrar 
ferromagnetismo, e os unicos elementos ferromagneticos na temperatura ambiente sao ferro, 
cobalto e nfquel, embora alguns outros elementos sejam ferromagneticos em baixas 
temperaturas. Muitos compostos ferromagneticos, tais como Cr0 2 e Fe 304 . Sao conhecidos, 
assim como as ligas ferromagneticas, tais como alnico, (Al, Ni, Co, Fe e Cu). 
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A Corrosao do Ferro. 

O ferro se enferruja quando exposto ao ar umido ou a agua saturada com ar. A 
ferrugem e constitufda primariamente por oxido ferrico hidratado de composigao variavel, 
Fe 203 x xH 2 0. Ela nao forma um filme aderente, mas, ao inves disso se descama, expondo o 
ferro ainda mais a corrosao. O mecanismo de ferrugem 6/ complexo e varia aparentemente, 
dependendo das condigoes. A ferrugem e acelerada pela presenga de acidos, sais, e metais 
readvos, assim como em elevadas temperaturas. Tanto a agua como o oxigenio sao 
necessarios para a formagao de ferrugem, que pensa-se iniciar com a oxidagao do ferro ao 
estado +2: 

FeO) —► Fe 2+ (aq) + 2e~ (22.1) 

O qual forma pequenos sulcos na superffcie do ferro. O ion ferroso migra para fora do 
ferro atraves da agua, a qual em alguns casos e apenas uma fina pelfcula. O oxigenio e o 
agente oxidante nesta reagao: 


0 2 (g) +4H + (a^)+ Ae ~ —► 2H 2 0 (22.2) 

O 0 2 tambem contribui para segunda oxidagao, onde ocorre a conversao Fe (II) —> Fe 

(HI): 

Fe 2+ (a^) —► Fe 3+ (aq)+e~ (22.3) 

O ion ferrico hidrolisa imediatamente e precipita como ferrugem: 

2Fe 3+ (a<?) + (3 + x)H 2 0 —► Fe 2 0 3 x xH 2 0(.s’) + 6H + (a^) (22.4) 

O consumo de H + na reagao (22.2) contribui para esta ultima reagao. Observe que a 
reagao (22.1) pode ocorrer a certa distancia da reagao (22.2). Isto e possfvel porque os 
eletrons provenientes da reagao (22.1) podem ser conduzidos atraves do metal a um outro 
ponto de sua superffcie, onde reduzirao o 0 2 . Similarmente, a difusao do Fe 2+ da regiao onde 
a sulco foi formado, pode ocasionar a deposigao da ferrugem onde houver oxigenio 
disponfvel, e nao onde o ferro foi inicialmente oxidado. O sistema consiste essencialmente em 
uma cela galvanica com a oxidagao do ferro (reagao 22.1) no anodo e a redugao do oxigenio 
[reagao (22.2)] no catodo. O enferrujamento de um prego de ferro preso em um pedago de 
madeira e mostrado na Figura 22.18. 
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O ferro pode ser protegido da corrosao por varios metodos: cobrir a superffcie com 
uma camada de tinta, graxa ou oleo, oferece certa protegao. O ferro pode ser passivado pelo 
uso de um agente oxidante forte incorporado na tinta (sao utilizados com este proposito os 
"zarcao", PbsOzt, e cromato de zinco, ZnCrO^. A cobertura com um outro metal e um metodo 
normal de protegao, sendo exemplos comuns o recobrimento com estanho e a galvanizagao 
(recobrimento com zinco). O estanho protege muito bem o ferro, a nao ser que a camada 
superficial do metal depositado seja desfeita. Quando, porem a camada de estanho e arranhada 
ou gasta, o ferro exposto pode se enferrujar. Com a galvanizagao, entretanto, o produto da 
corrosao do zinco e o hidroxido carbonato de zinco insoluvel, Zn 2 C 03 ( 0 H) 2 , o qual tende a 
cobrir os buracos e arranhoes na cobertura de zinco. 



A galvanizagao e um metodo eficiente de protegao da corrosao do ferro por uma outra 
razao; e um exemplo de protegao catodica, na qual tem-se vantagem no fato do potencial de 
redugao do zinco ser mais negativo que o do ferro: 
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Zn 2+ (aq)+ 2e ~ —► Zn (s) If = -0,76 Y 

Fe 2+ (aq)+ 2e ~ —► Fe(s) = -0,44 Y 

Na protegao catodica, o zinco (ou algum outro elemento com um potencial de redugao 
negativo semelhante) protege o ferro de enferrujar mesmo que a superffcie do mesmo seja 
exposta ao ar e agua. Sendo o zinco um agente redutor mais eficiente que o ferro, ao ser 
ligado eletricamente ao ferro (em uma lamina, um oleoduto, um casco de navio etc; ver Figura 
22.19), este se oxida preferencialmente. Os ions de zinco se difundem atraves da agua, e os 
eletrons sao conduzidos para a superffcie do ferro, onde reduzem o O 2 . O zinco e o anodo de 
uma celula galvanica, forgando o ferro a tomar-se o catodo, reduzindo O 2 , ou H + , se a solugao 
for muito acida. Na medida em que o ferro e um catodo, ele nao e corrofdo. 

A galvanizagao oferece uma excelente protegao contra a corrosao para o ferro porque 
propicia a protegao catodica, que protege o ferro mesmo que a cobertura de zinco seja 
arranhada. Por outro lado, devido ao potencial de redugao do estanho ser menos negativo que 
o do ferro: 

Sn 2+ (aq) = 2e~ —► Sn(s) ^° = -0,14 V 

O estanho nao oferece protegao catodica; na verdade, o ferro exposto a um ambiente 
corrosivo ira corroer-se mais rapidamente quando estiver eletricamente ligado ao estanho do 
que se nao estiver, uma vez que e o ferro que catodicamente protege o estanho. Daf a razao 
das "latas de estanho" enferrujarem tao rapidamente quando deixadas ao ar livre. 

Compostos de Ferro. 

Em seus compostos, o ferro (d 6 ) mostra em geral os numeros de oxidagao +2 e +3. (os 
numeros de oxidagao +4 e +6 sao conhecidos, porem menos comuns.) Observe que na medida 
em que nos movemos da esquerda para a direita atraves da primeira serie dos metais de 
transigao, o ferro e o primeiro elemento que realmente nao exibe um numero de oxidagao 
correspondente a uma perda aparente de todos os eletrons ns e (n -1 )d. Iremos perceber que 
assim que nos afastarmos do ferro em diregao a direita na tabela periodica, teremos os 
numeros de oxidagao mais elevados tomando-se crescentemente menos estaveis. 

Fe (II). O fon de ferro (II), ou ion ferroso, Fe 2+ , de cor verde palida, existe na 
realidade como um hexaaquo complexo octaedrico em agua. Quando tratado com base 
precipita o hidroxido ferroso, Fe(OH) 2 , um precipitado branco quando puro, mas que aparece 
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quase sempre como um precipitado verde claro devido a existencia de um intermediary na 
oxidagao razoavelmente rapida do Fe(OH )2 a Fe(OH )3 pelo O 2 . O ion ferroso e oxidado muito 
lentamente a Fe 3+ , mesmo em solugao acida. O hidroxido ferroso e ligeiramente anfotero, 
dissolvendo-se em solugao de NaOH concentrada, a quente. 



[Jir -T-[ „ um, ■■ iiirrii nnrm in 


Agua 

r 

i 

| 

Anodo: 

O Ccitodo: 

0 2 +4H + +4e—- 2H 2 0 

_ „ Zn(s)—Zn 2 *+2e- 

e/ou 


2H + +2e- — Hate) 

Zn 

Fe 



Figura 22.19 Pro teg ao catodica. 


Fe (III). O ion de ferro (III), ou ion ferrico, Fe 3+ , e essencialmente incolor em agua, 
embora as solugoes de sais ferricos geralmente demonstram uma coloragao amarela ou 
amarela acastanhada devido a hidrolise, que forma complexos tais com Fe(OH) 2+ e Fe(OH) 2 + , 
os quais sao na realidade [Fe(H 2 0) 5 (0H)] 2+ e [Fe(H 2 0) 4 (0H) 2 ] + , respectivamente. A adigao 
de base ao ion ferrico precipita uma substancia gelatinosa, de cor vermelha amarronzada, 
comumente chamada de hidroxido ferrico, Fe(OH) 3 ; na verdade trata-se de um oxido 
hidratado, Fe 203 x XH 2 O. Ele e menos soluvel que o hidroxido ferroso e nao e anfotero. 

O Fe (III) forma diversos complexos. Os mais comum destes sao anionicos e incluem 
[FeF 6 ] 3_ , [Fe(CN)6] 3_ , e [Fe(C20 4 )3] 3 ^. O ultimo, ion trisoxalatoferrato (III), e um complexo 
quelado no qual cada um dos tres ligantes oxalato bidentado liga-se em duas posigoes 
octaedricas adjacentes ao redor do ferro. Na realidade, esta formula representa um par 
quiralico (voce poderia representa-los?). 

Tanto os ions ferricos como os ferrosos formam muitos complexos estaveis com 
cianeto; sao os ion hexacianoferrato (II), [Fe(CN)e,J , chamado ion ferrocianeto, e o ion 
hexacianoferrato (III), [Fe(CN) 6 ] 4 “, ou ion ferricianeto. A mistura de (1) uma solugao de 
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ferrocianeto de potassio, K 4 [Fe(CN) 6 ], com uma solugao contendo o ion ferrico ou (2) uma 
soluqao de ferricianeto de potassio, K 3 [Fe(CN) 6 ], com soluqao contendo o ion ferroso, produz 
um precipitado intensamente azul de KFeFe(CN) 6 x H 2 0. Historicamente, o produto no caso 
1 e conhecido como "azul da Prussia" e o do caso 2 "azul de Turnbull", porem sabe-se 
atualmente que estes compostos sao identicos. Os azuis da Prussia e de Turnbull possuem um 
imenso retfculo com os ions de Fe (II) e Fe (III) se alternando na ligagao com -C=N-, e com 
Ions K + e moleculas de agua ocupando outras posiqoes do retfculo. 

Na analise qualitativa, o Fe (III) e geralmente identificado em soluqao por rea?ao com 
o fon tiocianato, SCN“, para formar o complexo vermelho de isotiocianato, [FeNCS] 2+ que 
existe na realidade como [Fe(H20)5(NCS)] 2+ . 


Notas de Nomenclatura 

Em alguns complexos, tais como o complexo de ferro, no qual o fon tiocianato se 
liga ao atomo central via seu atomo de nitrogenio (-NCS), o ligante e chamado 
isotiocianato; quando se liga via seu atomo de enxofre (-SCN) seu nome e tiocianato. 


Cobalto ([Ar]3rf 7 4s 2 ) 

O cobalto e um metal duro, relativamente nao reativo, com um brilho azul prateado. 
Como o ferro, e ferromagnetico e pode se tomar passivo por agentes oxidantes fortes. E 
utilizado amplamente em ligas com ferro, nfquel, alumfnio e outros metais. 

Compostos de Cobalto. 

Nos seus compostos, o cobalto id 1 ), geralmente mostra os numeros de oxidagao +2 e 
+3; neste aspecto o cobalto assemelha-se ao seu vizinho, o ferro. 

Co (II). O fon de cobalto (II), ou fon cobaltoso, Co 2+ ,de cor rosea, e um agente redutor 
muito fraco para reduzir o oxigenio (contraste com o Fe 2+ ); como resultado, as soluqoes do 
fon cobaltoso sao bastante estaveis. Quando uma soluqao contendo o fon cobaltoso e 
adicionada a soluqao de uma base forte, forma-se o hidroxido cobaltoso, de cor azul, 
Co(OH) 2 ; quando a base e adicionada a uma soluqao de Co 2+ a 0°C, forma-se o Co(OH )2 de 
cor rosea. Surpreendentemente, ninguem ate hoje conseguiu determinar exatamente o que 
causa esta diferenga de coloraqao. 
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O Co (II) forma complexos tetraedricos e octaedricos: os tetraedricos incluem 
[C 0 CI 4 ] 2- , [Co(OH) 4 ] 2_ , e [C0(N0 2 ) 4 ] 2 ~. Acredita-se que o Ion hexaaquocobalto (II) existe em 
equilfbrio com uma pequena concentragao do Ion tetraaquocobalto (II): 

Co(H 2 0) 6 2 + (a ? ) ++ Co(H 2 0) 4 2+ (aq) + 2H 2 0 

Co (III). Como um aquocomplexo, o Co (III) (Ion cobaltico) e instavel em solugao. 0 
C0 3+ e um agente oxidante extremamente forte: 

Co 3 +(aq) + e~ —► Co 2+ (aq) t,° = 1,81 Y 

E oxida agua a oxigenio. Por outro lado, muitos ligantes estabilizam Co (III) mais do 
que Co (III), de modo que o estado de oxidagao mais alto e observado em inumeros Ions 
complexos. Na presenga de amonia, por exemplo, o potencial de redugao acima torna-se: 

[Co(NH 3 ) 6 ] 3+ + e- —► [Co(NH 3 ) 6 ] 2+ ^° = 0,1V 

Que reflete a maior estabilidade do Co (III) quando complexado. Muitos complexos de 
Co (III) podem ser obtidos adicionando-se os ligantes desejados a uma solugao de Co (II) 
seguido de oxidagao com 0 2 ou H 2 0 2 . Complexos anionicos, neutros ou cationicos de Co (III) 
sao todos comuns, assim como os complexos polinucleares (ou policentricos), nos quais dois 
ou mais atomos de cobalto estao ligados por ligantes bidentados: 
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Niquel ([Ar]3/4s 2 ) 

O niquel pertence a chamada triade do ferro - ferro, cobalto e niquel. As semelhangas 
quimicas entre estes tres elementos sao muito mais acentuadas que as semelhangas 
encontradas em cada um dos grupos B, por exemplo, nfquel-paladio-platina. O niquel e um 
metal razoavelmente duro com um fraco brilho amarelado, em parte, talvez devido a camada 
de oxido auto-protetora. O niquel e utilizado na segunda camada da "galvanizagao tripla" do 
cromio (ver Cromio). O niquel tambem e utilizado como catalisador em certas reagoes de 
hidrogena§ao, tais como na fabricagao de margarina a partir de gorduras lfquidas (ver Segao 
23.10). 

O niquel metalico se combina com o monoxido de carbono, a 50°C, para formar um 
complexo tetraedrico neutro, tetracarbonilniquel (0). 

Ni(s) + 4CO(g) —► Ni(CO) 4 (g) AH° = 191 kJ 

Este e um composto volatil, altamente venenoso e utilizado no processo Mond para 
purificar niquel; a reagao e invertida a cerca de 200°C para formar o metal extremamente 
puro. 

Compostos de Niquel. 

A tendencia ao decrescimo na estabilidade dos numeros de oxida§ao mais elevados, 
indo da esquerda para a direita na primeira serie dos metais de transigao, tambem ocorre com 
o niquel. Para este elemento, o numero de oxida§ao +2 e a regra, o +3 e bastante incomum, e 
o +4, raro. 

Ni (II). O ion de niquel (II), ou Ion niqueloso, Ni 2+ , e um Ion d 8 , verde, e existe como 
um hexaaquocomplexo em solu?ao aquosa. Quando uma base forte e adicionada a uma 
solu?ao de Ni 2+ , precipita o hidroxido niqueloso, verde, Ni(OH) 2 . O Ni(OH )2 nao e anfotero, 
mas se dissolvera em amonia para formar amin complexos, tal como o [Ni(NH 3 ) 6 ] 2+ . 

O Ni (II) forma complexos anionicos, neutros e cationicos. As geometrias incluem 
octaedro, tetraedro, quadrado-planar, e mesmo bipiramide tetragonal. Os complexos 
quadrado-planares sao comuns para os Ions d 8 , devido a degeneragao do campo cristalino para 
esta geometria produzir um orbital de elevada energia, como mostrado na Figura 22.20. Os 
subconjuntos de orbitais em um complexo quadrado-planar podem ser considerados como 
sendo o resultado da remogao dos ligantes situados no eixo z do atomo central, em um 
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complexo octaedrico. Este processo e denominado distorgao tetragonal, e quando os ligantes 
no eixo z tiverem sido totalmente removidos, forma- se um complexo quadrado-planar. A 
remogao dos ligantes no eixo z reduz a energia do orbital d z 2 e, em menor extensao, as 
energias dos orbitais d yz e d xz . O conjunto de nfveis de energia resultante permite o 
emparelhamento de todos os eletrons em um complexo d 8 , e um arranjo que toma vacante o 
orbital d x 2 _ / de maior energia, sendo, portanto relativamente desestabilizante. Devido ao fato 
de serem ocupados somente os orbitais de menor energia, ocorre um decrescimo na energia 
total do complexo, estabilizando-o. Em alguns casos, os ligantes situados no eixo z sao 
removidos apenas parcialmente, produzindo um octaedro distorcido, na realidade, uma 
bipiramide tetragonal, tal como no [Ni(NH 3 ) 4 (H 20 ) 2 ] 2+ . 


Figura 22.20 Degeneragao do campo cristalino em complexos quadrado-planares com 
configuragao d 8 . 


Um exemplo importante de complexo de nfquel quadrado-planar neutro e o 
bis(dimetilglioximato)nfquel (II): 
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Este e um solido vermelho utilizado para confirmar nfquel em analise qualitativa e 
para precipita-lo em analise quantitativa. 

Ni (III). Embora muitos compostos de nfquel (III) sejam conhecidos, os ions simples 
de niquel (III), ou Ni 3+ , chamado algumas vezes de ion niquelico, nao existe. A oxida$ao do 
Ni(OH )2 pelo hipobromito ou hipoclorito produz o oxido hidratado negro, formulado como 
NiO(OH), mas tambem escrito como M 2 O 3 e mesmo como NiC >2 (este deve consistir na 
realidade de uma mistura do nfquel em dois diferentes estados de oxidagao). 

OS METAIS DO GRUPO DA PLATINA 

Alguma coisa deve ser dita sobre os seis metais do grupo da platina: rutenio, rodio e 
paladio (5° perfodo) e osmio, irfdio, e platina ( 6 ° perfodo). Estao localizados logo abaixo da 
trfade do ferro na tabela periodica, mas sao muito diferentes nas propriedades, sendo bastante 
nobres, ou seja, pouco reativos. Estes metais ocorrem associados na natureza, algumas vezes 
com o ouro, como elementos nao combinados. Muitos dos metais do grupo da platina sao 
utilizados em ligas especiais e como chapas de prote§ao em outros metais. Alguns sao uteis 
como catalisadores para varias reagoes organicas tais como as de hidrogenagao. A platina e 
usada como conversor catalftico para automoveis. 

Os metais platfnicos sao particularmente diffceis de dissolver. A maior parte e 
dissolvida em agua regia (HC1 + HNO3) com a formagao de complexos com cloro tal como 
[PtCy 2- . (Yer Segao 20.7.) O osmio e o irfdio resistem mesmo a agua regia, mas podem ser 
oxidados por aquecimento em uma mistura fundida de KOH-KNO3. 

Cobre ([Arl3rf'V) 

Os elementos cobre, prata e ouro, que constituem um sub-grupo de metais de 
transigao, sao conhecidos como metais de cunhagem. O cobre e um metal familiar; seus 
minerios incluem sulfetos, tais como chalcocita, Q 12 S, e os oxidos, tais como a cuprita, 
CU 2 O. Tambem ocorre em pequenos depositos como elemento nao combinado, ou cobre 
nativo. O elemento e obtido inicialmente a partir da concentragao do minerio, o qual pode 
conter apenas umas dezenas de porcentagem de cobre, e entao por aquecimento ao ar, 
convertendo muitas impurezas a escoria de silicato, que e retirada. Este processo, que e 
desenvolvido na realidade em varias etapas, tambem faz a oxidagao do sulfeto ao dioxido de 
enxoffe gasoso, o qual pode ser transformado em acido sulfurico, um produto de valor. O 
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cobre produzido tem pureza de 97% a 99% e apresenta-se manchado, por possuir bolhas de 
S0 2 . 

A purificagao final do cobre e feita eletroliticamente num processo conhecido como 
eletrorrefino. A cela eletrolftica contem sulfato cuprico em meio aquoso, e seu componente 
anodico e um peda§o de cobre impuro, e seu catodo uma placa fina de cobre puro. A voltagem 
na cela e controlada de tal modo que apenas o cobre e transferido do anodo ao catodo, e as 
impurezas permanecem em soluqao ou depositam-se. Considere, por exemplo, que o cobre 
impuro contenha ferro e prata como impurezas. Os potenciais de oxidagao padrao para ferro, 
cobre e prata sao: 


Fe(s) —► 

Fe 2+ (a^) + 2e~ 

Cu(5) -► 

Cu 2+ (aq) + 2e 

Ag(s) —► 

Ag + (aq) + e~ 


Z,° = 0,44 Y 
= -0,34 Y 
= -0,80 V 


Mantendo a tensao suficientemente alta de modo que as duas primeiras reagoes 
ocorram no anodo, mas nao a terceira, o cobre e o ferro sao dissolvidos, e a prata existente se 
depositara no fundo da cela. Em fungao dos ions ferrosos serem menos facilmente reduzidos 
que os ions cupricos, somente o cobre se deposita no catodo. No fundo desta tfpica cela de 
eletrorrefino restarao prata nao combinada, ouro, e ate mesmo tragos de platina, em um 
deposito conhecido como "lama anodica" ou "barro anodico". (Em algumas operaqoes, muitos 
destes elementos sao recuperados para cobrir os custos com eletricidade.) 

Quando puro, o cobre e bastante maleavel e ductil, e e um excelente condutor de 
eletricidade, sendo superado neste aspecto somente pela prata. Seu uso mais extenso e na 
manufatura de fios eletricos; e tambem usado em tubos de agua e em ligas com zinco (latoes) 
e com estanho (bronzes). 

O cobre tem uma configuragao 3d 10 4s 1 , mas, embora possua um unico eletron de 
Valencia, nao apresenta comportamento semelhante aos metais alcalinos. O potencial de 
redugao padrao do cobre e maior que o do hidrogenio: 


Cu 2+ (aq) + 2e~ —► Cu(s) ^° = 0,34 V 


E, portanto, nao se dissolvera em acidos nao oxidantes, ou seja, acidos cujos anions 
nao sejam bons agentes oxidantes. E oxidado pelo HNO 3 , contudo; em tais reaqoes o nitrato e 
reduzido a NO e/ou N0 2 , dependo da concentragao. 
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Compostos de Cobre. 

Em seus compostos, o cobre demonstra dois numeros de oxida§ao, + 1 e +2, sendo 
este ultimo de longe o mais comum. 

Cu (I). Em solugao, o ion de cobre (I), ou ion cuproso, Cu + , e facilmente reduzido ao 

metal: 

Cu + (aq) + e~ —► Cu(.s) (Redu ? ao: = 0,52V) 

Ou oxidado ao estado +2: 

Cu + (aq) —► Cu 2+ (aq) + e (Oxidagao: = -0,15 Y) 

A primeira destas duas equates pode ser combinada com a segunda conduzindo a um 
valor global de t,° maior que zero. Em outras palavras, o Cu + pode se oxidar e reduzir ao 
mesmo tempo (se desproporciona): 

Cu + (aq) + e~ —► Cu(s) = 0,52V 

Cu +(aq) —► Cu 2+ (aq)+2e~ ^° = -0,15 V 

2Cu + (aq) —► Cu(s) + Cu 2+ (aq) ^°=-0,37 V 

O valor de '£,° corresponde a uma constante de equilfbrio igual a 2 x 10 6 a 25 °C (ver 
Seqao 18.4), e deste modo os ions cuprosos nao sao estaveis em solugao aquosa. O 
desproporcionamento pode ser invertido, entretanto, na presenga de ligantes que complexem 
mais fortemente o Cu (I) do que Cu (II). Este incluem CE e CN-. Compostos cuprosos 
insoluveis incluem CuCl e Cu 2 0, os quais sao estaveis em contato com agua. 

Cu (II). O Ion de cobre (II), ou Ion cuprico (d 9 ), forma um hexaaquo complexo azul, 
no qual duas das seis moleculas de agua estao mais afastadas do cobre do que as outras 
quatro, dando origem a uma estrutura octaedrica distorcida tetragonalmente (ver Nfquel). Tal 
estrutura e geralmente formulada como [Cu(H 2 0)4] 2+ e classificada como um complexo 
quadrado-planar. A adigao de base ao Ion cuprico precipita o hidroxido cuprico, Cu(OH) 2 , 
que e um pouco anfotero, dissolvendo-se ligeiramente em solugao contendo OH” concentrado, 
para formar o Ion cuprita, Cu(OH) 3 - . 
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O Cu( 0H)2 dissolve-se rapidamente em solugoes contendo amonio formando um 
complexo intensamente azul de [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ , "planar", sendo na realidade um complexo 
tetragonalmente distorcido de [Cu(NH3) 4 (H 2 0)2] 2+ . A adi§ao gradativa de acido a este 
complexo precipita o Cu(OH) 2 , que se dissolve novamente com excesso de acido formando 
[Cu(H 2 0) 4 ] 2+ . 

Prata ([Kr]4r/ 10 5s') 

A prata e encontrada naturalmente como um elemento nao combinado e em poucos 
compostos; e rara, entretanto, e na grande maioria e obtida como um subproduto de 
eletrorrefino do cobre. Quando pura, a prata e um metal mole, maleavel, com os maiores 
valores de condutividades eletrica e termica que se conhecem. A "prata genuma" e a prata na 
qual se adicionou 8% de cobre para endurecimento. Ate a decada de 1960, as moedas de prata 
nos Estados Unidos constituram ligas com 10% de cobre; atualmente, moedas de "prata" sao 
feitas de uma liga de cobre e nrquel. O maior emprego da prata e na industria fotografica. 

Assim como os metais do grupo da platina sao menos reativos que os da trfade do 
ferro, as reatividades da prata e do ouro sao menores que as do cobre. A prata metalica pode 
ser dissolvida em acido nrtrico e tambem em soluqoes de cianeto na presenga de H 2 0 2 ou 0 2 , 
devido a formagao de um complexo muito estavel de [Ag(CN) 2 ]~. 

Compostos de Prata. 

Em seus compostos a prata comum ente exibe apenas o numero de oxidagao +1 (ion 
argentoso ), embora os estados +2 (ion argentico ) e +3 sejam conhecidos. 

Quando uma base forte e adicionada a uma solugao aquosa de ion prata, Ag + , precipita 
oxido de prata preto amarronzado: 

2Ag \aq) 20W(aq) —► Ag 2 0(,s’) + H 2 0 

A adigao de uma pequena quantidade de amonia a Ag + tambem precipitara Ag 2 0, 
porem este se dissolve em excesso de NH 3 formando o ion diaminprata (I) estavel, um 
"complexo de prata com amonia": 

Ag 2 0(s) + 2NH 3 (ag) + H 2 0 —► [Ag 2 (NH 3 )2j + (^) + 20H”(a^) 
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Muitos sais de prata sao insoluveis. Estes incluem os haletos (exceto o AgF, que e 
soluvel), AgCN e Ag 2 S. Sais de prata de acidos fracos, tais como Ag 2 C 03 e Ag 3 P 04 , sao 
insoluveis em solugoes neutras ou basicas, mas soluveis em meio acido. A maioria dos ions 
complexos formados por Ag (I) sao lineares: [Ag(NH 3 ) 2 ] + , [AgCy - , [Ag(CN) 2 r e 
[Ag(S 2 0 3 )2] 3 - 

Zinco ([Ar]3rf 10 4s 2 ) 

O zinco e um metal razoavelmente mole, cinza prateado, com ponto de fusao 
moderado (419°C). E razoavelmente reativo (seu potencial de oxidagao para formar Zn 2+ e 
igual a 0,76 V), e serve como um bom revestimento protetor para o ferro porque protege-o 
catodicamente, e por formar em sua superffcie uma camada autoprotetora de Zn 2 C 03 ( 0 H) 2 . O 
zinco e usado em varias ligas e em baterias tais como a pilha seca (Leclanche). (Yer Segao 
18.6). Artigos de formatos complicados, como grades de automoveis e enfeites, tern sido 
fabricados com zinco fundido e suas ligas. (O produto cromado tern aspecto semelhante ao do 
ago, mas cuidado com a primeira batida leve; o zinco nao e um metal resistente.) Atualmente, 
devido a baixa densidade e ao baixo custo, os plasticos tern substitufdo largamente o uso do 
zinco em pegas de automoveis e em outras aplicagoes. 

Compostos de Zinco. 

O unico numero de oxidagao importante do zinco em seus compostos e +2, pois a 
configuragao (n - \ )d U) 6 bastante estavel. Em solugao aquosa, o ion de zinco, Zn 2+ , existe 
como um tetraaquo complexo tetraedrico, e as solugoes de sais de zinco tendem a serem 
acidas em fungao da hidrolise: 

Zn 2 \aq) + H 2 0 —► ZnOH + (a^) + H + (aq) 

Onde o ZnOH + existe na realidade como [Zn(0H)(H20)3] + . O hidroxido de zinco e 
precipitado com adigao de base ao ion de zinco: 

Zn 2+ (aq) + 20H ~(aq) —► Zn(OH) 2 (.s’) 

Este e anfotero e se dissolve em excesso de OH - para formar solugoes contendo 
especies do tipo zincato, tais como [Zn(0H) 3 (H 2 0)] _ e [Zn(OH) 4 ] 2 “. (Yer tambem a Segao 
16.3.) 
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O zinco forma muitos outros ions complexos tetraedricos, incluindo [Zn(NH 3 ) 4 ] 2+ , 
[Zn(CN) 4 ] 2 ~, e [Zn(C 2 04 ) 2 ] 2 Muitos destes complexos de zinco sao menos estaveis do que 
aqueles formados com os outros metais de transigao. 

Cadmio ([Kr]4d'°5s 2 ) 

O cadmio, membro da segunda serie dos metais de transigao (no quarto periodo, logo 
abaixo do zinco), e muito semelhante ao zinco em se tratando de suas propriedades quimicas e 
ffsicas. E um metal cinza esbranquigado, mais mole e de fusao inferior a do zinco. Seu 
principal uso esta no revestimento do ferro, no qual pode ser depositado como uma camada 
bem lisa que, como no caso do revestimento de zinco, protege catodicamente o ferro e e 
autorestauravel quando sofre arranhoes. 

Compostos de Cadmio. 

Na maior parte de seus compostos, o cadmio exibe apenas o numero de oxida§ao +2. 
Em solu£oes alcalinas o Cd 2+ e precipitado como Cd(OH) 2 , o qual, distintamente do Zn(OH) 2 , 
nao e anfotero. Todavia, o Cd(OH) 2 , ira se dissolver em solugao de NH 3 para formar um amin 
complexo: 

Cd(OH) 2 (s) + 4NH 3 (aq) —► [Cd(NH 3 ) 4 ] 2+ (fl^) + 20H ~{aq) 

O cadmio forma ions complexos tetraedricos semelhantes em muitos aspectos aos de 
zinco. Entretanto, seus complexos com ligantes haletos sao mais estaveis. 

O cadmio apresenta um comportamento nao muito comum pois forma numerosos "sais 
fracos", os quais nao se dissociam completamente em agua. Medidas de condutividade 
mostram a existencia de especies do tipo CdCl + e CdCl 2 em um solugao aquosa de cloreto de 
cadmio, por exemplo. Os compostos de cadmio sao muito toxicos. 

Mercurio ([Xe]5d 10 6s 2 ) 

O elemento mercurio apresenta-se como um lfquido prateado fascinante na 
temperatura ambiente (seu ponto de fusao e de -39°C). Sua pressao de vapor e baixa, cerca de 
1 x 10' 3 mmHg a 20°C, porem e suficientemente alta para tomar o mercurio potencialmente 
perigoso em vista de sua elevada toxicidade. Como muitos "metais pesados", o mercurio e um 
veneno cumulativo. Nos primordios da qufmica muitos pesquisadores experimentaram seus 
efeitos apos terem passado anos trabalhando em laboratorios pouco ventilados, nos quais o 
mercurio derramado se escondia nas rachaduras e tabuas dos assoalhos. 
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O mercurio e utilizado em termometros, barometros, chaves eletricas e lampadas a 
vapor de mercurio, incluindo as lampadas fluorescentes. E tambem utilizado em ligas, 
chamadas de amalgamas, que podem se lfquidas ou solidas na temperatura ambiente. O 
amalgama dentario (para o preenchimento das cavidades com "prata") e uma liga composta 
por mercurio, prata, cadmio, estanho e cobre. 

Compostos de Mercurio. 

Distintamente do zinco e do cadmio, os elementos acima do mercurio na tabela 
periodica, o Hg exibe comumente o numero de oxida§ao +1, assim como o +2. 

Hg (I). O mercurio forma um inesperado ion duplo, o mercurio (I), ou ion mercuroso, 
Hg 2 2 + . (Zn 2 2+ e Cd 2 2+ tern sido observados, mas somente sob condigoes pouco comuns e em 
solu? 6 es nao aquosas.) O ion mercuroso nao e paramagnetico, mostrando que os eletrons nos 
orbitais 65 em cada um dos dois rons Hg + estao sendo usados na forma§ao de ligagao simples 
no Hg 2 2+ . E de se esperar que este ion se desproporcione, mas isto nao ocorre, como pode ser 
observado com base nos seguintes potenciais de redu§ao padrao: 

2Hg 2 2 \aq) + e~ ~► Hg 2 2 + (a^) = 0,92 Y 

Hg 2 2 + (a^) + 2e~ —► 2Hg(/) = 0,78 Y 


A inversao da primeira semi-reagao e a adigao da mesma a segunda resulta em: 

Hg 2 2 + (a^) —► mg 2+ (aq) + 2e~ = -0,92 V 

2e~ + Hg 2 2+ (aq) —► 2Hg(/) = 0,78 V 

Hg 2 1+ (aq) 2Hg i+ (a^) + 2Hg(/) ^°=-0,14 V 


O que corresponde a uma valor de A G° (para a reagao como esta escrita) igual a 27 kJ. 
Dividindo por 2, obtemos: 

Hg 2 2+ (aq) —► Hg 2+ (aq) + Hg(/) AG°=14kJ 


Para a qual a constante de equilfbrio correspondente (ver Segao 18.4) e: 


k = 


[Hg 2+ ] 

[Hg 2 2+ ] 


4 x 10“ 3 
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Um valor suficientemente baixo para garantir estabilidade ao Hg 2 2 + em solu?ao. 
Porem, a adi§ao de OH” forga a ocorrencia da rea§ao de desproporcionamento Hg(I) —>• Hg(0) 
+ Hg(II) devido a formagao de um produto com Hg(II) bastante insoluvel, o oxido mercurico: 

Hg 2 2+ (aq) + 20W(aq) — ► Hg(/) + HgO(s) + H 2 0 

O composto mais comum de Hg (I) e provavelmente o cloreto de mercurio (I) (cloreto 
mercuroso), Hg 2 Cl 2 , um solido branco insoluvel chamado calomelano. E semelhante ao 
cloreto de prata com rela§ao a sua insolubilidade, porem toma-se preto com adi§ao de NH 3 . A 
reagao e um outro exemplo de desproporcionamento do Hg (I) e e geralmente representada 
como, embora seja aparentemente mais complexa. 

Hg 2 Cl 2 (s) + 2NH 3 (a<?) —► HgNH 2 Cl(s) + Hg(/) + NH 4 + (^) + CViaq) 

branco preto 

Hg (II). O ion de mercurio (II), ou Ion mercurico, Hg 2+ , e formado invariavelmente 
quando o mercurio e dissolvido em um agente oxidante forte, porque qualquer reagente capaz 
de oxidar o Hg (0) a Hg (I) pode tambem oxida-lo a Hg (II): 

mg 2+ (aq) + 2e~ —► 2Hg(/) ^° = 0,79 V 

Hg 2+ (aq) + 2e~ — ► Hg(/) = 0,85 V 

O Ion mercurico forma um cloreto, HgCb, chamado sublimado corrosivo, o qual e um 
sal fraco, existindo em solugao como moleculas lineares pouco dissociadas. O sulfeto 
mercurico, HgS, e. um sal muito insoluvel (K ps = 10' 54 ), o qual nao se dissolvera em HNO 3 
concentrado a quente, mas se dissolvera em agua regia com a formagao do ion [HgCUJ 2- , 
onde o sulfeto e oxidado a enxoffe (e talvez a algum sulfato.) 

O mercurio representa um seria ameaga ao ambiente. Durante anos de ignorancia e 
falta de cuidados, algumas partes do mundo tornaram-se intensamente polufdas com 
mercurio. Os compostos de mercurio nas aguas residuais provenientes dos estabelecimentos 
industriais foram convertidos parcialmente a dimetil-mercurio, CH 3 —Hg—CH 3 que e soluvel 
nas gorduras e entra na cadeia alimentar, tomando-se eventualmente concentrado nos peixes. 
Uma consequencia deste processo e a proibigao da pesca em determinadas enseadas e aguas 
continentais. Na maior parte do mundo, a descarga de mercurio nos rios, lagos e oceanos tern 
sido proibida, porem levara um longo tempo para a limpeza daqueles corpos de aguas ja 
polufdas. 
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RESUMO 

Neste capftulo, no qual completamos nosso estudo sobre a qufmica inorganica 
descritiva, discutimos os metais de transigao, os elementos situados entre o grupos IIA e IIIA 
na tabela periodica. Embora na maior parte dos casos as suas propriedades ffsicas e qufmicas 
sejam aquelas tfpicas dos metais, possuem potenciais de redugao variando desde valores 
altamente negativos para o escandio e outros, ate valores muitos positivos para os metais 
nobres. As densidades e pontos de fusao tambem variam largamente, como resultado da 
variagao no numero de eletrons nos orbitais (n - l)d e na ligagao qufmica resultante no solido. 
Uma caracteristica importante dos metais de transigao e a variabilidade de seus numeros de 
oxidagao nos compostos formados. 

A ligagao e estrutura dos complexos pode ser descrita em termos das teorias de 
formagao dos orbitais hfbridos, teoria do campo cristalino e teoria dos orbitais moleculares. 
Cada uma destas apresenta informagoes uteis. A teoria de ligagao pela Valencia ou formagao 
de orbitais hibridos e mais simples na previsao da geometria de um complexo. A teoria do 
campo cristalino propicia um modo simples para o entendimento das propriedades 
magneticas e espectrais. A teoria do orbital molecular (campo ligante), embora mais 
complexa que as outras duas, fomece a mais completa representagao da ligagao e estrutura 
dos complexos dos metais de transigao. 

De acordo com a teoria do campo cristalino, as energias dos orbitais d sao degeneradas 
em dois ou mais subconjuntos pelo campo eletrostatico dos ligantes em um complexo. O 
campo ligante pode ser considerado como interagindo em graus diferentes com os distintos 
orbitais do subnfvel (n - 1 )d, de modo que os subconjuntos de orbitais resultantes, quando 
povoados com eletrons d, contribuem para as propriedades magneticas e espectrais dos 
complexos. Os ligantes podem ser ordenados de acordo com a serie espectroqufmica, na qual 
estes sao listados em ordem crescente de forga no campo (capacidade de degenerar as 
energias dos orbitais d). 

Os ions complexos podem ser classificados em termos do numero de coordenagao, o 
numero de ligagoes formadas pelo atomo central com os ligantes no complexo. Os numeros 
de coordenagao mais comuns sao 2 (linear), 4 (tetraedrico e quadrado-planar), e 6 
(octaedrico). O estereoisomerismo e uma forma de isomeria que inclui a isomeria cis-trans e 
o enantiomerismo. 

O titanio e um metal leve e duro, com aplicagao na industria aeroespacial. E altamente 
resistente a corrosao devido a formagao de uma camada impermeavel de oxido e nitreto. Em 
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seus compostos o titanio mostra os nurneros de oxidagao +2, +3 (ion titanoso), e +4 (ion 
titanico). 

O vanadio e mais denso que o titanio mas possui propriedades semelhantes a este. E 
muito utilizado em ligas de ago. Em seus compostos exibe os nurneros de oxidagao +2 (ion 
vanadoso), +3 (ion vanadico), +4 e +5. 

O cromio e um outro importante metal resistente a corrosao, utilizado em ligas e 
revestimentos. Comumente exibe os nurneros de oxidagao +2 (ion cromoso), +3 (ion 
cromico), e +6 em seus composto. Cromatos e dicromatos sao compostos importantes de Cr 
(VI). 

O manganes e um metal razoavelmente reativo utilizado em ligas de ago. Em seus 
compostos exibe os nurneros de oxidagao +2 (ion manganoso), +3 (ion manganico). +4, +5 e 
+7, com os nurneros +3 e +6 menos comuns. O ion permanganato, MnOzf, e um forte agente 
oxidante. 

O ferro e um metal abundante e util, se bem que um tanto propenso a corrosao. E 
obtido na redugao de seus minerios em um alto fomo, seguida de purificagao posterior. A 
corrosao do ferro e um processo no qual o metal inicialmente se dissolve na medida em que e 
oxidado ao estado +2, e entao e oxidado pelo O 2 ao estado +3, no qual precipita como oxido 
ferrico hidratado, ferrugem. A ferrugem pode ser evitada pelo revestimento da superffcie do 
ferro com um metal, cujo potencial de redugao e mais negativo que o do ferro, uma aplicagao 
da protegao catodica. Em seus compostos, o ferro exibe os nurneros de oxidagao +2 (ion 
ferroso) e +3 (ion ferrico). 

O cobalto e um metal duro, pouco reativo, extensamente utilizado em ligas. Como um 
aquo complexo, o numero de oxidagao +2 (ion cobaltoso) e estavel, porem o estado +3 (ion 
cobaltico) e mais comum em varios ions complexos contendo outros ligantes que nao a agua. 

O mquel 6 um metal duro utilizado em ligas e como revestimento. Geralmente mostra 
o numero de oxidagao +2 (ion niqueloso) nos compostos, embora nurneros de oxidagao mais 
elevados sejam conhecidos. 

O cobre e um metal praticamente nao reativo utilizado como revestimento, em ligas, e 
como condutor eletrico. Sua qufmica e praticamente dominada pelo numero de oxidagao +2 
(ion cuprico), embora o numero de oxidagao +1 seja estavel em determinados solidos e 
complexos. 

A prata 6 um metal pouco reativo com condutividades eletrica e termica muito altas. 
Sua qufmica e praticamente dominada pelo numero de oxidagao +1 (fon argentoso). Grandes 
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quantidades de prata sao utilizadas na fabricagao de filmes fotograficos e outros materials 
sensrveis a luz. 

O zinco e um metal utilizado no revestimento do ferro (galvanizagao) e em ligas. Sua 
qufmica e a do numero de oxidagao +2. 

O cadmio assemelha-se ao zinco em suas propriedades, embora os seus compostos 
sejam mais toxicos. Em seus compostos, o cadmio mostra somente o numero de oxidagao +2. 

O mercurio, um lfquido na temperatura ambiente, apresenta os numeros de oxidagao 
+1 (ron mercuroso) e +2 (ron mercurico). O ion mercuroso apresenta-se como um ion pouco 
comum, Hg 2 2+ . Ligas com mercurio sao denominadas amalgamas. 

PROBLEMAS 

Metais de Transi^ao: Geral 

22.1 Quais sao os metais de transigao? Qual o significado do termo "transigao"? Por 
que nao ha metais de transigao nos segundo e terceiro perfodos da tabela periodica? 

22.2 Quais sao os elementos classificados como metais de transigao neste capftulo e 
que deveriam ser exclufdos destes elementos, se o metais de transigao tivessem sido definidos 
como (a) aqueles elementos cujos atomos isolados possuem subnfveis d parcialmente 
preenchidos, (b) aqueles elementos cujos atomos tern subnfveis d parcialmente preenchidos 
tanto isolados como associados no composto? 

22.3 O que e contragao lantanfdica? Quais sao as suas consequencias para os 
elementos de transigao? Por que fala-se muito pouco sobre contragao actinfdica? 

22.4 Compare as propriedades dos metais alcalinos com aquelas dos elementos do 
grupo IB: Cu, Ag e Au. 

22.5 Utilizando somente a tabela periodica, fa$a uma previsao do numero de oxidagao 
maximo esperado para: 

(a) Ta (Z = 73) (b) Tc (Z = 43) 

(c) Ce (Z = 58) (d) Pd (Z = 46). 

22.6 Por que muitos compostos dos metais de transigao sao: 

(a) coloridos (b) paramagneticos? 
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Nomenclatura 

22.7 De o nome segundo a IUPAC para cada um dos seguintes complexos: 

(a) [CrI 2 (NH 3 ) 4 ] + (b) [C0(C 2 0 4 ) 3 ] 3 “ (c) [Ag(NH 3 ) 2 ] + (d) [CuBr,] 2 ", 

(e) [PtCl 3 (NH 3 )]- (f) [Co(NCS) 4 ]- 2 (g) [Co(CN) 5 (CO)] 2 - 

(h) [Fe(0H)(H 2 0) 5 ] 2+ (i) [WC1 5 (0H)] 2 - (j) [Co(en) 3 ] 3+ 

22.8 Escreva a formula para cada um dos seguintes complexos ionicos ou neutros: 

(a) Hexaamincobalto (III) ( g ) Octafluorozirconato (IV) 

(b) Pentaaquoclorotitanio (III) (h) Triamintriclorocromio (III) 

(c) Triaquotrifluorovanadio (III) (i) Octacianotungstato (IV) 

(. d) Diaquodicloroditiocianatocromato (III) (j) Diamindiaquodiclorocobalto (III) 

(■ e) Bis(etilenodiamin)dinitroferro (III) (/) Bromodicianocloroniquelato (II) 

(f) Tetrafluorooxocobaltato (V). 

Liga^ao Quimica nos Ions Complexos 

22.9 A teoria do campo cristalino consiste em um modelo eletrostatico modificado. Ja 
que a ligagao nos complexos de metais de transigao e nitidamente covalente, qual e a 
justificativa para o uso da teoria do campo cristalino? 

22.10 Descreva a degeneragao das energias dos orbitais d em complexos: 

(a) octaedricos (b) tetraedricos (c) quadrado-planares. 

22.11 Fa§a uma previsao para o numero de eletrons desemparelhados em cada um dos 
seguintes complexos: 

(a) [TiF 6 ] 3 - (b) [MnCl 6 ] 3 - 

(c) [Fe(CN) 6 ] 4 - (d) [Cu(NH 3 ) 4 ] 2+ 

(e) [Zn(OH) 4 ] 2 - 0) [Co(CN) 6 ] 3 - 

(g) [CO(NH 3 ) 6 ] 3+ (h) [Ni(CN) 4 ] 2- (quadrado-planar) 

(0 [NiCi 4 ] 2_ (tetraedrico). 

22.12 Descreva a formagao dos orbitais moleculares em um complexo octaedrico. 
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22.13 Por que os complexos de alto e baixo spins nao sao observados para: 

(a) complexos octaedricos d 3 ? 

(b) complexos quadrado-planares d 8 ? 

Estereoquimica 

22.14 Por que os isomeros eis e trans nao sao possfveis para os complexos 
tetraedricos? 

22.15 Por que o enantiomerismo nao e observado em complexos quadrado-planares? 

22.16 Que estrutura caracterfstica deve possuir um complexo tetraedrico de modo a ser 

quiral? 


22.17 Esboce todos os isomeros de um complexo quadrado-planar do tipo : 

(a) MA 2 BC (b) MA 2 B 2 (c) MABCD 

22.18 Esboce todos os estereoisomeros para cada um dos seguintes complexos 
octaedricos: 

(a) [CoC1 2 (NH 3 ) 4 ] + (b) [CoC1 3 (NH 3 ) 3 ] 

(c) [CrCl 2 (en) 2 ] + (d) [Co(C 2 0 4 )(en) 2 ] + . 

Qufmica Descritiva 

22.19 Descreva os numeros de oxidagao mais altos e mais baixos comumente exibidos 
para cada um dos elementos em seus compostos: Ti, Cr, Mn, Fe, Cu, Zn, Ag, Hg. 

22.20 Explique sucintamente cada uma das seguintes afirmagoes: 

(a) O TiCl 4 e um lfquido na temperatura ambiente. 

(b) Quando zinco em po e adicionado a uma solugao acida de metavanadato de amonio, a cor 
da solugao sofre diversas alteragoes, chegando finalmente ao tom violaceo. 

(c) O hidroxido cromico e anfotero, enquanto o hidroxido cromoso nao. 

(d) Prata metalica e insoluvel em peroxido de hidrogenio ou em cianeto de potassio, porem se 
dissolve em solugao contendo ambos. 

(e ) Quando Mn0 4 “ e reduzido, o numero de oxidagao Mn tende a decrescer mais se o meio for 
acido comparativamente ao meio basico. 
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(f) Canos de cobre e ferro nunca devem ser ligados um ao outro sem um encaixe eletricamente 
isolante. 

(g) Mercurio lfquido e muito menos venenoso do que os seus compostos. 

22.21 Quais dos seguintes metais oferecem protegao catodica para o ferro: Mg, Co, Cr, 

Al, Cu. 


22.22 A purificagao do cobre envolve a eletrolise de uma solugao de CUSO 4 utilizando 
um anodo de cobre impuro e um catodo de cobre puro. Explique como as impurezas, tais 
como ferro e prata, sao removidas por este processo. 

22.23 Escreva a equagao balanceada para cada uma das seguintes reagoes: 

(a) Sulfeto mercurico e dissolvido em agua regia. 

( b ) Dicromato de amonia sofre decomposigao termica (os produtos incluem nitrogenio e 
Cr 2 0 3 ). 

(c) O ion cromoso e oxidado pelo permanganato em solugao acida. 

( d) Uma quantidade limitada de NH 3 e adicionada a solugao de sulfato de cobre(II) ate que se 
forme um precipitado azul. 

(e) O precipitado do item d e dissolvido adicionando-se um excesso de NH 3 . 

(f) A solugao de sulfato cobaltico sofre decomposigao. 

(g) Hidroxido ferrico e desidratado. 

(, h ) Pb 3 04 oxida Mn 2+ a Mn(Af em solugao acida. 

22.24 Descreva a operagao de um alto fomo na siderurgia do ferro. Escreva as 
equagoes para as reagoes pertinentes. 

22.25 O que e ferromagnetismo? Quais elementos sao ferromagneticos? 

22.26 Por que o zirconio e hafnio sao sempre encontrados juntos nos minerios? 


22.27 Proponha um ensaio de laboratorio para distinguir entre cada um dos seguintes 
pares em solugao aquosa: 

(a) AgN0 3 e KN0 3 , (b) Cr 2 (S0 4 ) 3 e NiS0 4 
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(c) FeCls e K 2 Cr0 4 

(e) K 3 [Fe(CN) 6 ] e K 4 [Fe(CN) 6 ] 


(d) AgNQ 3 e Hg 2 (N0 3 ) 2 


22.28 Por que a redugao do Cr (VI) forma especies de Cr com mais baixos numeros de 
oxidagao nas solugoes acidas do que nas basicas? 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

22.29 Quais sao os metais da primeira serie de transigao que podem ser obtidos por 
deposigao eletrolftica em solugao? Quais nao podem? Por que nao? 

22.30 Como pode ser explicada a existencia da configuragao eletronica 3d 5 4s l para o 
cromio? Por que o cromio nao exibe normalmente o numero de oxida§ao +1. 

22.31 O potencial de redugao [M 2+ (aq) + 2e~ —*■ M(.s’)J para o titanio e igual a -1,63 V 
e para a platina +1,2 V. Dada esta enorme diferenga, por que estes metais resistem tao bem a 
corrosao? 

22.32 De o nome segundo a IUPAC para cada um dos seguintes compostos: 

(a) K 2 [VC1 6 ] (b) Cs[Cr(SCN) 4 (NH 3 ) 2 ] 

(c) Ca[AgF 4 ] 2 (d) Zn 3 [Ag(S 2 0 3 ) 2 ] 2 

(e) A1[Au(OH) 4 ] 3 (f) [CoC12(NH 3 ) 4 ] [CoC1 4 (NH 3 ) 2 ] 

(g) [CrCl(NH 3 ) 5 ](HS0 4 ) 2 (h) [FeCl(H 2 0) 5 ][FeCl 4 (H 2 0 ) 2 ] 2 

(0 [FeCl(H 2 0) 5 ] [FeCl 4 (H 2 0) 2 ] 

22.33 Escreva a formula para 

(a) Cloreto de diaminprata (I), 

(b) Fosfato de hexaaquonfquel (II), 

(c) Ditiossulfatoargentato (I) de sodio, 

(d) Oxalato de tetraamindicloroplatina (IV), 

(e) Aminpentaclorocromato (III) de tetraamindiclorocromio (III), 

(f) Carbonilpentacianomanganato (II) de amonio 

( g ) Diaquotetracianocobaltato (III) de calcio. 
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22.34 Fag a uma previsao das alteragoes na degeneragao dos orbitais d que poderao 
ocorrer em um complexo octaedrico quando (a) o complexo for alongado por remogao de um 
par de ligantes trans do atomo central, (b) o complexo for "comprimido" com uma 
aproximagao mais intensa de um par de ligantes trans. Como podemos justificar estas 
diferengas? 

22.35 Faga uma previsao das alteragoes na degeneragao dos orbitais d em um 
complexo tetraedrico, se o complexo for: 

(a) comprimido na diregao do eixo z 
(■ b ) alongado na diregao do eixo z 

22.36 Por que os ions d 8 formam freqlientemente complexos quadrado-planares? 

22.37 Que tipo de degeneragao dos orbitais d voce espera encontrar para um complexo 
com coordenagao cubica (oito ligantes nos vertices de um cubo)? 

22.38 Por que o numero de coordenagao do Cu (II) em seus complexos em alguns 
casos e igual a 4 e em outros iguais a 6? 

22.39 Certos ligantes podem formar ligagoes n com Ions metalicos. Quais orbitais d 
sao utilizados nestes MOs? 

22.40 Dos dois complexos octaedricos [Co(en) 3 ] 3+ e [Co(NH 3 ) 6 ] 3+ , o primeiro e muito 
mais estavel em detrimento do fato de cada complexo ter seis atomos de nitrogenio ligados ao 
cobalto. Explique. ( Dica : considere os efeitos entropicos.) 

22.41 Hidroxido de zinco recem precipitado se dissolvera tanto em solugao de 
hidroxido de sodio (para formar o ion zincato) como em solugao de amonia. Como voce 
poderia demonstrar experimentalmente que quando NH 3 dissolver o hidroxido de zinco, o 
produto da reagao ndo 6 o ion zincato? 

22.42 Escreva uma equagao para cada uma das seguintes reagoes sucessivas: 

(a) Uma solugao de cloreto cromoso e oxidada por oxigenio. 

( b ) Uma solugao de NaOH e adicionada na solugao para formar um precipitado. 
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(c) Um excesso de NaOH e adicionado para dissolver o precipitado. 

(d) Peroxido de hidrogenio e adicionado em excesso. 

(e) O excesso de H 2 O 2 na solugao e decomposto por aquecimento. 

(f) A solugao e acidificada. 

( g ) Mais H20Z e adicionado. 

(, h ) Zinco em po e adicionado. 

22.43 Diz-se com frequencia que "o ion cuprico e azul", Por que entao o CuS0 4 
apresenta-se como um solido branco? 

22.44 Como e possfvel evitar o desproporcionamento do Cu (I) em solugao? 

22.45 Uma serie de solugoes diferentes sao preparadas, cada uma contendo o ion 
mercurico em equilfbrio com mercurio lfquido. As solugoes sao analisadas e a razao 
encontrada entre as concentragoes de Hg (I) e Hg (II) e constante. Mostre que este fato indica 
que o Ion mercuroso e diatomico. 

22.46 Explique o fato do hexaaquo complexo de Co (II) ser mais estavel do que o de 
Co(III), e esta ordem ser invertida para os hexacianocomplexos. 

22.47 Descreva todos os compostos distintos, teoricamente possfveis, de formula 
empfrica CoCr(NH 3 ) 6 Cl 6 . Esboce a estrutura de cada um deles. 

22.48 O zinco metalico se dissolvera tanto em base forte como em acido forte, mas o 
ferro se dissolvera somente em acidos. Explique e escreva as equagoes apropriadas. 

22.49 A vitamina B 12 e um complexo de cobalto no qual o ligante ciano e um ligante 
organico volumoso pentadentado sao coordenados ao atomo de cobalto. A sua formula e 
C 63 H 88 C 0 N 14 O 14 P. Se a dose diaria de vitamina B ]2 recomendada e de 5 microgramas, 
quantos atomos de cobalto combinados na vitamina B 12 devem ser ingeridos por dia? 

22.50 A seguinte reagao foi realizada em laboratorio: [CoCl 2 (NH 3 ) 4 ] + (a^) + CE (aq) —> 
[CoC1 3 (NH 3 ) 3 ] + NH 3 . Foi encontrado que o produto contendo cobalto consiste em um 
isomero simples. O complexo reagente original era um isomero cis ou trans? Explique. 
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Capftulo 23 

QUIMICA ORGANICA 

TO PICO S GERAIS 

23.1 HIDROCARBONETOS SATURADOS 
Os alcanos 

Os cicloalcanos 

Propriedades dos hidrocarbonetos saturados 
Reagoes dos hidrocarbonetos saturados 

23.2 HIDROCARBONETOS INSATURADOS 
Os alcenos 

Os alcinos 

Propriedades dos hidrocarbonetos insaturados 
Rea§oes dos hidrocarbonetos insaturados 

23.3 HIDROCARBONETOS AROMATICOS 
Benzeno 

Outros hidrocarbonetos aromaticos 

Fontes e propriedades dos hidrocarbonetos aromaticos 

Reagoes dos hidrocarbonetos aromaticos 

23.4 GRUPOS FUNCIONAIS 

23.5 ALCOOIS 
Nomenclatura 
Propriedades 
Rea§oes 

23.6 ETERES 
Nomenclatura 
Propriedades 
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Rea§oes 


23.7 ALDEIDOS 
Nomenclatura 
Propriedades 
Reagoes 

23.8 CETONAS 
Nomenclatura 
Propriedades 
Rea§oes 

23.9 ACIDOS CARBOXILICOS 
Nomenclatura 
Propriedades 

Reagoes 

23.10 ESTERES 
Nomenclatura 
Propriedades e usos 
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Saponifica$ao dos glicerrdeos 

23.11 AMINAS 
Nomenclatura 
Propriedades 
Rea§oes 

23.12 ISOMERIA OTICA EM COMPOSTOS ORGANICOS 

23.13 CARBOIDRATOS E PROTEINAS 
Carboidratos 
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Para os antigos qufmicos, compostos organicos eram aqueles encontrados nos 
organismos vivos ou produzidos por estes, e, portanto, faziam parte dos processos vitais. 
Todos os outros foram classificados como compostos inorganicos. Alem disso, a doutrina 
prevalecente, a do vitalismo, colocava uma barreira instransponfvel entre os dois, uma vez que 
os compostos organicos seriam dotados de uma "forga vital" que os tornariam, 
intrinsecamente, diferentes dos outros compostos. Em 1828, Friedrich Wohler descobriu que, 
ao se aquecerem cristais do sal inorganico danato de amonia, formava-se ureia, que se sabia 
ser um composto da urina: 


nh 4 ocn 

Cianato 

deamonio 


/ c \ 

►H—N N- 

I I 

N N 
Ureia 


Assim, Wohler demonstrou que a teoria dos vitalistas estava erronea e hoje em dia os 
termos organico e inorganico sao usados independentemente da presenga ou ausencia da 
"for$a vital". 

Infelizmente, e impossfvel fomecer uma definigao moderna de compostos organicos 
que seja completamente satisfatoria. As vezes se diz que compostos organicos sao compostos 
de carbono, mas esta definigao inclui os oxidos de carbono, os carbonatos, os cianetos, os 
carbetos e outros compostos que haviam sido considerados, tradicionalmente, inorganicos. E 
melhor dizer que compostos organicos sao compostos de carbono, hidrogenio e possivelmente 
de outros elementos. Embora tal definigao nao seja totalmente satisfatoria para todos os 
qufmicos, ela e geralmente aceita e, portanto, a empregaremos. 

Atualmente, existem aproximadamente 9 milhoes de compostos organicos conhecidos, 
isto e cerca de 20 vezes o numero de compostos inorganicos conhecidos. Por que o carbono e 
um produto tao prolffico de composto? Existem varias razoes, mas a principal e que os 
atomos de carbono formam entre si ligagoes simples, duplas e triplas, que sao muito fortes, 
sendo assim possfvel a existencia cadeias de atomos de carbono de qualquer comprimento. 
Originando assim, uma variedade ilimitada de compostos de carbono. Estas cadeias, que 
servem de esqueleto para as moleculas organicas, podem ser simples e lineares: 
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Ou podem ser ramificadas em qualquer posigao: 



As cadeias as vezes se fecham em cfrculos, formando estruturas cfclicas: 



Assim, as possibilidades do esqueleto carbonico em compostos organicos, e 
juntamente com o fato de que outros atomos podem ligar-se ao carbono e ate mesmo 
substituf-lo no esqueleto, levam a uma variedade interminavel de compostos organicos. 

Nota: Este e um pequeno capftulo sobre um campo muito amplo da qufmica. 
Esperamos que seja suficiente para ajuda-lo a decidir sobre futuras pesquisas na area da 
qufmica organica. 
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23.1 HIDROCARBONETOSSATURADOS 

Hidrocarbonetos sao compostos que contem unicamente carbono e hidrogenio. 
Hidrocarbonetos saturados sao aqueles em que todas as ligagoes carbono-carbono sao 
simples. Sao assim chamados porque nao reagem com hidrogenio, enquanto que os 
hidrocarbonetos insaturados, (Segao 23.2), contem ligagoes multiplas e podem reagir com 
ele, tomando-se saturados. 

OSALCANOS 

O hidrocarboneto saturado mais simples e o metano, CH 4 . Na molecula do metano o 
atomo de carbono usa quatro orbitais hfbridos, equivalentes sp 3 , para se ligar tetraedricamente 
a quatro atomos de hidrogenio. O metano e o primeiro de uma serie de hidrocarbonetos 
saturados chamados alcanos, todos de formula geral C„H 2 „ + 2 . Cada carbono, num alcano, 
liga-se tetraedricamente a quatro outros atomos, C ou H. As formulas estruturais dos tres 
primeiros alcanos, metano (CH 4 ), etano (C 2 H 6 ) e propano (C 3 H 8 ), sao vistas na Figura 23.1. 
Sao mostrados tambem modelos "espaciais" e de "bola e vareta" referentes as moleculas. 

Alcanos Normals. 

Alcanos que nao apresentam ramificagoes nas cadeias sao chamados normais ou 
alcanos de cadeia linear. Sao todos compostos apolares, encontrados no gas natural ou no 
petroleo. Apresentam pontos de ebuligao diferentes, como pode ser visto na Tabela 23.1 para 
os dez primeiros alcanos normais, de maneira que podem ser separados por destilagao 
fracionada que e da maior importancia na refin agao do petroleo. O aumento dos pontos de 
ebuligao com o numero de atomos de carbono depende do aumento das forgas de London 
(Segao 9.5) no lfquido. 

A Tabela 23.1 contem as formulas estruturais condensadas dos dez primeiros alcanos 
normais. Tal formula deriva da formula estrutural completa sem apresentar, entretanto, 
especificamente, todas as ligagoes. Por exemplo, a formula estrutural do butano normal 
(C 4 H 10 ) e: 

H H H H 

I I I I 

H —C —C —C —C —H 

I I I I 

H H H H 
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Tabela 23.1 Os dez primeiros alcanos normais. 


Nome 

Formula 

molecular 

Formula estrutural condensada 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

Metano 

ch 4 

ch 4 

-182 

-161 

Etano 

c 2 h 6 

ch 3 ch 3 

-183 

-89 

Propano 

c 3 h 8 

ch 3 ch 2 ch 3 

-188 

-42 

Butano 

C 4 H 10 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 3 

-38 

-1 

Pentano 

c 5 h 12 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-130 

36 

Hexano 

c 6 h 14 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-95 

69 

Heptano 

c 7 h 16 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-91 

98 

Octano 

c 8 h 18 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-57 

126 

Nonano 

c 9 h 20 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-50 

151 

Decano 

CioH 22 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 3 

-30 

174 


Enquanto a formula estrutural condensada e escrita: 


ch 3 —ch 2 —ch 2 —ch 3 


Ou, mais simplificada: 


ch 3 ch 2 ch 2 ch 3 


Note que, apesar dos alcanos normais serem denominados alcanos de cadeia linear, a 
cadeia carbonica, que constitui a espinha dorsal de cada molecula, de maneira alguma e linear. 
Devido ao fato de cada atomo de carbono ligar-se tetraedricamente (angulo de liga§ao de 
109°) aos seus vizinhos, o atomo de carbono forma um zigue-zague, como pode ser observado 
na visao "lateral" dos modelos de bolas e varetas na Figura 23.1 (O termo linear significa 
"nao ramificado".) 

Observe tambem que o nome de todo alcano normal, com mais de quatro atomos de 
carbono, deriva do termo grego correspondente ao numero de carbonos (ver Tabela 23.1). 
Assim, o octano, C 8 Hi 8 , tern oito atomos de carbono na sua molecula. 
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Alcanos Ramificados. 

A molecula de um alcano de cadeia ramificada tem, como o nome indica, uma cadeia 
de atomo de carbono que e ramificada. Se, por exemplo, substituirmos um dos hidrogenios 
ligados ao segundo carbono na molecula de pentano: 



Por um grupo media, CH 3 , obtem-se a molecula ramificada do alcano conhecida 
como 2-metilpentano: 



O proprio nome indica que existe um grupo metila no segundo carbono de uma cadeia 
de cinco carbonos (pentano). Repare que o grupo metila provem da molecula de metano, CH4, 
comum atomo de hidrogenio a menos. A formula estrutural condensada do 2-metilpentano e: 
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Mctano 

H 

I 

H-C-H 

I 

H 


Etano 
H H 

I I 

H-C-C-H 
I 1 
H H 

Formula estrutural 


Propano 


H H 
I I 

H-C-C- 
I I 

H H 


H 

I 

C-H 

I 

H 



Modelos espaciais 





Modelos de bolas e varetas; vistas do topo 



Modelos de bolas e varetas; vistas laterais 


Figura 23.1 As estruturas dos tres primeiros alcanos. 


De acordo com o sistema IUPAC, os alcanos ramificados sao denominados 
identificando-se primeiramente a cadeia carbonica mais longa da molecula e usando-se entao 
um numero de localizagao para indicar a positjao dos grupos ou cadeias laterais. Por exemplo, 
a cadeia mais longa no composto: 

12 3 4 

CH 3 —CH—CH 2 —CH 3 

I 

ch 3 _ 
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E a de quatro carbonos do butano (ver Tabela 23.1). Pode-se ver que o grupo metila 
esta no segundo carbono e, portanto o numero de localizagao 2 participa do nome 2- 
metilbutano. Os carbonos, numa cadeia, sao numerados de maneira que o numero de 
localizagao do nome seja o menor possfvel. Assim, o composto acima nao e chamado 3- 
metilbutano, como ocorreria caso os carbonos fossem numerados come§ando-se pela outra 
extremidade da cadeia. 


I Comentarios Adicionais 1 

Note que os carbonos numa cadeia 

sao sempre contados a partir de uma 

extremidade dela. Observe ainda que a numeragao nao e feita de maneira pela qual e 

escrita a formula estrutural. Assim, todas as formulas estruturais seguintes representam o 

2-metilbutano: 


4 3 2 1 

3 2 1 

CH— CH— CH—CH 3 

CH—CH—CH 3 

I I 

ch 3 

4 ch 3 ch 3 

i 

1 2 

ch 3 

CH 3 —CH—CH 3 

4 3 2 1 

1 

CH 3 —CH—CH 
“ 1 

3CH, 

ch 3 

| 

4CH 3 


Os grupos hidrocarbonicos (tais como o grupo metila) derivados dos alcanos sao 
chamados grupos alquita. Alguns destes grupos se encontram na Tabela 23.2, com os seus 
nomes comuns e do sistema IUPAC. 


Exemplo 23.1 De o nome IUPAC para: 

ch 3 

I 

CH 2 —CH—CH 3 

I " 

ch 2 —ch 3 
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Solugao: O nome do composto nao depende de como a sua formula estrutural foi 
escrita. O composto e ainda o 2-metilpentano. Lembre-se: A numeragao dos carbonos da 
cadeia principal comega da extremidade que confere o menor numero (ou menores numeros) 
ao nome. 


Tabela 23.2 Alguns grupos alquila. 


Grupo 

Nome do sistema 

Nome comum 

Comentario 


IUPAC 



ch 3 — 

Metila 

Metila 


ch 3 ch 2 — 

Etila 

Etila 


ch 3 ch 2 ch 2 — 

Propila 

n-Propila 

n significa "normal" (cadeia 




linear) 

CH 3 —CH— 

1-Metiletila 

Isoproprila 

iso significa que existe um 

1 

ch 3 



grupo metila no penultimo 

carbono 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 — 

Butila 

n-butila 


ch 3 ch 2 ch— 

1-Metilpropila 

sec- Butila 

sec (tambem abreviado s), 

1 

ch 3 



no lugar de "secundario", 

significa que ao primeiro 

carbono estao ligados outros 

dois carbonos 

ch 3 chch 2 — 

2-Metilpropila 

Isobutila 


ch 3 




ch 3 

1 

1,1-Dimetiletila 

terc-Butila 

terc (tambem abreviado t) no 

1 

CH 3 -C- 



lugar de "terciario" significa 

1 

ch 3 



que ao primeiro carbono 

estao ligados outros tres 

carbonos 

ch 3 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 — 

Pentila 

n-Amila 
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Problema Paralelo: De o nome IUPAC para: 


ch 2 —ch 2 — ch 2 —ch 3 

I ■ ' 

CH 2 —CH—CHj CH, 

'I I ‘ I 

CH, CH,—CH, 

Resposta: 5-metildecano. 

Exemplo 23.2 De o nome IUPAC para: 

ch 2 —ch 3 

I 

CH 3 —CH—CH 
CH 3 —CH—CH 2 

Solugao: A cadeia de carbono mais longa na molecula tem seis atomos. Por isso, e 
chamada 3-etilhexano. 

Problema Paralelo: De o nome IUPAC para: 

CH, 

I 

CH—CH,—CH 

Resposta: 3-etilhexano. (de novo!) 

Exemplo 23.3 De o nome IUPAC para: 

CH 3 — CH,—CH — CH, 

' I ‘ 

CH 3 —CH—CH — CH—CH 3 
CH —CH 2 —CH 3 
CH—CH 2 —CH 3 

Solugao: A cadeia mais longa tem 10 carbonos e e numerada do carbono de baixo, a 
direita; (carbono 1) para o carbono do alto a esquerda, conforme representado. O nome desta 
molecula e, portanto, 4,5 dietil-6-metildecano. 


CH, 

I ‘ 

—CH 
— CH 

I 

CH 3 
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Problema Paralelo: De o nome IUPAC para: 


ch 3 — ch 2 — ch—ch 2 

CH 3 — CH CH,—CH, 


ch 3 


Resposta: 4,4-dietil-5-metildecano. 


Isomeria "de Esqueleto" ou de Cadeia. 

Os alcanos apresentam um tipo de isomeria estrutural conhecido como isomeria de 
esqueleto ou de cadeia. Dois alcanos que possuem a mesma formula molecular, mas que 
diferem na rarnificagao de suas cadeias carbonicas, sao denominadas isomeros de cadeia. A 
isomeria de cadeia e possfvel quando a molecula possui quatro ou mais atomos de carbono. 
Os dois isomeros de formula molecular C 4 Hi 0 sao: 



ch 3 

1 

CH — CH 2 — CH 2 — CH 3 

CH — CH —CH 3 

butano 

2-metilpropano 

(n-butano) 

(isobutano) 


Deve-se enfatizar que se tratam de compostos diferentes. (Eles apresentam diferentes 
pontos de ebuliqao, pontos de fusao, densidades, reatividades etc.) 

Nos alcanos o numero dos isomeros possfveis para uma dada formula aumenta 
drasticamente com o aumento do numero de atomos de carbono. Assim sendo, ha somente um 
isomero com a formula molecular CH 4 , C 2 H 6 ou C 3 H 8 , dois com a formula C 4 Hio, tres 
isomeros com a formula C 5 H 12 , cinco com CeHi 4 , nove com C 7 Hi 6 e dezoito com CgHig. Foi 
calculado que 366.319 isomeros sao possfveis para a formula molecular C 2 qH 42 . 


Exemplo 23.4 Represente e de os nomes as formulas estruturais condensadas para 
todos os isomeros de cadeia com formula molecular C 5 Hi 2 . 
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Solugao: 


ch 3 —ch 2 — ch s —ch 2 —ch 2 

pentana 



ch 3 —ch—ch 2 —ch 3 

2-metilbulano 

ch 3 

CH 3 —CH—CH 3 

ch 3 

2,2-dimetilpropano 

Problema Paralelo: Represente edeo nome as formulas estruturais condensadas de 
todos os isomeros de cadeia de formula molecular C 4 H 10 . Resposta: 

ch 3 — ch 2 — ch 2 — ch 3 

butano 



ch 3 —ch—ch 3 

2-melilpropano 


OS CICLOALCANOS 

Um hidrocarboneto saturado, cujas moleculas possuem esqueletos de cadeias 
carbonicas fechadas em aneis, e chamada de cicloalcano e tern formula geral C„H 2n - Cada 
carbono de um cicloalcano liga-se tetraedricamente ou aproximadamente tetraedricamente, a 
dois outros carbonos e a dois hidrogenios. A Tabela 23.3 mostra as formulas estruturais 
regulares e simplificadas dos quatros primeiros cicloalcanos. Note que, assim como ocorre 
com os alcanos, os nomes indicam o numero de atomos de carbono de cada molecula, 
adicionando-se apenas o prefixo ciclo, que indica uma estrutura cfclica. 

PROPRIEDADES DOS HIDROCARBONETOS SATURADOS 

Os alcanos e cicloalcanos sao compostos nao-polares usados como solventes para 
outras substancias nao-polares, como materia-prima na industria para a srntese de outros 
compostos organicos, e como combustfveis. Sao geralmente menos densos do que a agua e 
apresentam pontos de fusao e de ebuligao que tendem a aumentar com o peso molecular, 
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embora isomeros constitufdos de moleculas mais compactas (com forgas de London mais 
fracas) geralmente se fundem e fervem a temperaturas mais baixas do que os isomeros de 
cadeias mais extensas. 

A temperatura ambiente, os alcanos geralmente nao reagem com acidos, bases, agentes 
oxidantes e redutores. Entretanto, os alcanos reagem com agentes oxidantes poderosos, como 
O 2 (a altas temperaturas, na combustao), F 2 e Cl 2 . Os cicloalcanos sao igualmente nao 
reativos, com excegao do ciclo propano (C 3 H 6 ) e ciclobutano (C 4 H 8 ), que tendem a sofrer 
reagoes em que a cadeia carbonica e aberta. Nesses compostos os angulos das ligagoes no anel 
C—C—C, nao correspondem ao angulo tetraedrico ideal e conseqlientemente a sobreposigao 
dos orbitais nao e muito eficiente, diminuindo a estabilidade. Isto aumenta a tendencia de 
cada um destes compostos sofrerem alguma reagao que permita ao angulo de ligagao 
C—C—C aproximar-se ao maximo do angulo tetraedrico. 


Tabela 23.3 Alguns cicloalcanos. 


Formula 

molecular 

Formula 

estrutural 

Formula 

estrutural 

simplificada 

Nome 

IUFAC 

c 3 h 6 

h 2 

A 

h 2 c— ch 2 

A 

jQiclopropano 

c 4 h 8 

H,C— CH, 

'1 1 ‘ 
h 2 c—ch 2 

□ 

Ciclobutano 


d> 



c 5 h i0 

/ c \ 

h 2 c x 7 ch 2 

H,C —CH, 

O 

Ciclopentano 

c 6 h,. 

h 2 

H,C CH, 

H,C CH, 

h 2 

0 

Ciclohexano 
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Os hidrocarbonetos saturados sao encontrados no gas natural e no petroleo. O gas 
natural e composto principalmente de metano, mas contem algum etano e ainda outros 
hidrocarbonetos de baixo ponto de ebuligao. O metano e produzido pela decomposi§ao de 
animais e plantas nos pantanos e por isso foi chamado de gas do pantano. Ele se forma 
tambem na decomposigao do lixo caseiro e resfduos das fazendas; atualmente, tecnologias 
estao sendo desenvolvidas para exploragao destas fontes potenciais de combustfveis valiosos. 

REA0ES DOS HIDROCARBONETOS SATURADOS 

Os hidrocarbonetos sao geralmente muito pouco reativos. Eles queimam em um 
excesso de ar ou em oxigenio produzindo agua e dioxido de carbono: 

CH 4 (g) + 20 2 (g) —► C0 2 (g) + 2H 2 0(g) A H° = -802 kJ mol' 1 

Limitando-se a quantidade de oxigenio, forma-se monoxido de carbono e menos calor: 

CH 4 (g) + 3 / 2 0 2 (g) —► CO(g) + 2H 2 0(g) AH 0 =-519 kJ mol' 1 

Utilizando-se ainda menos oxigenio, ha formagao de carbono, sob a forma de fuligem 
ou negro defumo: 

CH 4 (g)+ 0 2 (g) —► C(,s’) + 2H 2 0(g) A// 0 =-409 kJ mob 1 

Os alcanos e cicloalcanos reagem com os halogenios produzindo misturas de varios 
hidrocarbonetos halogenados. Por exemplo, o metano reage com o cloro gasoso, a 
temperaturas elevadas ou em presenga de luz, formando CH 3 C1, CH 2 C1 2 , CHC1 3 , CC1 4 . 

Os cicloalcanos sofrem certas rea$oes de abertura do anel. Um exemplo e a 
hidrogenagao catalftica do ciclopropano em presenga de nfquel. Representando a molecula de 
ciclopropano: 
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Por: 


Esta reagao pode ser mostrada como: 



►ch 3 ch 2 ch 3 

Ciclopropano 

Propano 


23.2 HIDROCARBONETOSINSATURADOS 

Hidrocarbonetos insaturados sao hidrocarbonetos cujas moleculas possuem um ou 
mais ligagoes multiplas. Incluem o alcenos e alcinos. 

OSALCENOS 

Hidrocarbonetos que possuem ligagao dupla carbono-carbono sao chamados alcenos e, 
de maneira identica aos cicloalcanos, apresentam a formula geral C„H 2n . O alceno mais 
simples e o eteno (nomenclatura IUPAC), chamado tambem etileno, um nome mais comum 
nos Estados Unidos. 

H \ / H 

/ C=C \ 

H H 

eteno 

_ (etileno) _ 

No eteno cada carbono usa seus orbitais 2s, 2 p x e 2 p y formando tres orbitais hfbridos 
sp 2 (plana trigonal) conforme e ilustrado na Figura 23.2a. Dois destes tres orbitais se 
sobrepoem aos orbitais 1 s do dois hidrogenio, formando duas ligagoes C—H. O outro orbital 
sp 2 se sobrepoem ao orbital correspondente do outro carbono para formar uma ligagao a C— 
C. Isto completa o esqueleto sigma de molecula, mostrado na Figura 23.2 b. Cada um dos 
carbonos ainda mantem um orbital p y nao-hfbrido; essa sobreposigao lado a lado (Figura 
23.2c) forma uma ligagao n (Figura 23.2 d). As ligagoes a e n do C—C constituem a ligagao 
dupla na molecula (para maior clareza o esqueleto sigma nao e apresentado nas Figuras 23.2c 
e d). 
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A dupla ligagao carbono-carbono em todos os alcenos e semelhantes aquela do eteno. 
Os nomes e as estruturas de alguns alcenos se encontram na Tabela 23.4. Os alcenos sao 
denominados tomando-se o nome do alcano correspondente substituindo-se o sufixo ano por 
eno e, quando necessario, empregando-se um numero para localizar o "imcio" da dupla 
ligagao. Os carbonos sao numerados de modo tal que este numero seja o menor possivel. 
Assim, o nome: 



ch 3 — ch 2 - 

-ch 2 — ch = ch 2 


E 1 penteno e nao 4 penteno. 



3 

120° s( 

' 3 

sp 2 

Ji ' 

t y 

t ^ 


c <y<=> 

120° 

(a) 


c&) 






(c) 

w 


Liga^oes a nao mostradas 


Figura 23.2 As ligagoes no etileno (eteno). (a) Aproximagao dos atomos. (b) O esqueleto a. 
(c) Sobreposigao dos orbitais p y . (d) A ligagao n y . 
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Tabela 23.4 Alguns alcenos. 


Fdrmula 

Formula 

Nome 

Ponto de fusao 

Ponto de ebuliqao 

molecular 

estrutural 


normal, °C 

normal, °C 

QH 4 

ch 2 =ch 2 

Eteno (IUPAC), 
etileno (comum) 

-169 

-104 

c 3 He 

ch,=ch—ch 3 

Propeno (IUPAC), 
propileno (comum) 

-185 

-48 

C 4 H 8 

CH 2 =CH—€H 2 —CHj 

1-Buteno (IUPAC) 

-130 

-6 

c 4 h 8 

H\ /» 

/=c N 

H 3 C CH, 

c/s-2-Buteno 

(IUPAC) 

-139 

4 

c 4 h 8 

H 3 C x ^ 

c=c 

rrans-2-Buteno 

-106 

1 

H y X CH, 

(IUPAC) 



c 4 h 8 

h 3 c x /H 

c=c 

h 3 c h 

2-Metilpropeno 

(IUPAC) 

-140 

“7 


Exemplo 23.5 De o nome dos seguintes alcenos: 

CH 3 —CH — CH=CH, CH 3 —C = CH — CH 3 

l l 

(a) CH 3 (b) CH,—CH, 

Solugao: (a) 3-metil-l-buteno. 

(b) 3-metil-2-penteno. (Note que a cadeia mais longa desta molecula e 
cadeia de cinco carbonos.) 


Problema Paralelo: De o nome dos seguintes alcenos: 


CH 3 —CH 

‘ II 

(a) CH,— CH 2 —CH 2 —CH 


CH 3 —CH 

‘ II 

CH 

I 

CH 3 —c—CH, 

I 

(b) CH, 


Respostas: (a) 2 hexeno. (b) 4,4-dimetil-2-penteno. 
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A rotagao ao longo da dupla ligagao num alceno nao e possfvel porque destruiria a 
sobreposigao necessaria para formar a ligagao n. Isto significa que isomeria cis-trans e 
possfvel (Segao 22.5). A forma cis (grupos metila adjacentes) e a forma trans (grupos metila 
opostos) do 2-buteno sao apresentados na Tabela 23.4. 

OSALCINOS 

Hidrocarbonetos com uma tripla ligagao nas suas moleculas sao chamados alcinos e 
possuem a formula geral C„H 2n - 2 - O alcino mais simples e o etino (nomenclatura IUPAC), 
comumente denominado acetileno: 


H—C=C—H 

etino (acetileno) 


As ligagoes nos alcinos envolvem o uso de orbitais hfbridos sp (linear) para cada 
carbono formar a cadeia linear a H—C—C—H. Supondo que o eixo das ligagoes e o eixo x, 
entao os orbitais nao hibridizados p y e p z de cada carbono se sobrepoem lado a lado para 
formar duas ligagoes n. Os orbitais OMs ligantes a+ n + n constituem a ligagao tripla. 

A Tabela 23.5 reune os nomes e as estruturas de alguns alcinos. Os alcinos sao 
denominados da mesma maneira que os alcenos, apenas empregando-se o sufixo ino em vez 
de eno, de acordo com a IUPAC. 


Tabela 23.5 Alguns alcinos. 


Formula 

estrutural 

Formula molecular 

Nome 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

c 2 h 2 

X 

O 

III 

O 

X 

Etino (IUPAC), acetileno 

(comum) 

- 

-84 

(sublima) 

C 3 H 4 

X 

0 

0 

III 

0 

X 

Propino (IUPAC) 

metilacetileno (comum) 

-101 

-23 

c 4 h 6 

X 

0 

X 

0 

0 

III 

0 

X 

1-Butino (IUPAC), 

etilacetileno (comum) 

-126 

8 

c 4 h 6 

ch 3 -c = c-ch 3 

2-Butino (IUPAC), 

dimetilacetileno (comum) 

-32 

27 
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PROPRIEDADES DOS HIDROCARBONETOSINSATURADOS 

Os alcenos e alcinos sao compostos nao-polares ou levemente polares que, 
semelhantemente aos alcanos, apresentam pontos de fusao e de ebuli§ao que aumentam com o 
peso molecular. Estes compostos, entretanto, diferentemente dos alcanos, sao bastante 
reativos quimicamente. 

Nao existem fontes naturais importantes de hidrocarbonetos insaturados. Os alcenos 
sao obtidos industrialmente como produtos de refinagao do petroleo. Os alcenos podem ser 
sintetizados por meio de reagoes de eliminagao em que dois atomos ou grupos, em carbonos 
adjacentes de uma cadeia saturada, sao removidos simultaneamente, deixando uma dupla 
ligagao. Assim, cloroetano, quando aquecido com uma solu§ao de hidroxido de potassio em 
etanol, reage formando eteno (etileno): 


1 1 
TT 

H Cl 
Cloroetano 



H 

/ 

\ 


H H 


+ci+h,o 


eteno 


Etino (acetileno) pode ser preparado pela adigao de agua ao carbeto de calcio: 

CaC 2 0) + 2H 2 0 -> H - C = C- H(g) + Ca 2+ (aq) + 20H ~(aq) 

etino (acetileno) 

REAGOES DOS HIDROCARBONETOS INSATURADOS 

Um alceno, geralmente, deve sua reatividade a presenga de sua ligagao n. Um 
eletrofilo, um atomo ou grupo de atomos avido por eletrons, pode romper esta ligagao n. 
Assim, bromo, Br 2 , reage com propeno formando 1,2-dibromopropano: 


Br 2 + CH 2 = CH — CH 3 CH 2 — CH— CH 3 

Br Br 

propeno 1,2-dibromopropano 
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Esta reagao e chamada reagao de adigao e diz-se que o bromo adiciona-se a dupla 
ligagao. A adigao do hidrogenio a um alceno fomece um alcano: 

h 2 + ch 2 = CH — ch 3 -4 ch 3 — ch 2 — ch 3 

propeno propano 

Haletos de hidrogenio tambem se adicionam a duplas ligagoes: 

HC1 + CH 2 = CH — CH 3 -> CH 3 — CH — CH 3 

I 

Cl 

propeno 2-cioropropano 


Para tais reagoes a regra de Markovnikov estabelece que o hidrogenio se adiciona ao 
carbono da dupla ligagao que ja esta ligado ao maior numero de atomos de hidrogenio. Assim, 
o produto principal e 2-cloropropano e nao 1-cloropropano. 

Adigoes eletrofilas a tripla ligagao de um alcino tambem sao possfveis, embora seja 
frequentemente necessario um catalisador. Assim, um mol de HBr se adiciona a um mol de 
propino, formando 2-bromopropeno: 

Br 

I 

HC = C — CH 3 + HBr -> CH 2 =C — CH, 

propeno 2 bromopropeno 

A adigao de um segundo mol de HBr fornece 2,2-dibromopropano: 

Br Br 

CH 2 =C — CH, + HBr -> CH 2 =C — CH, 

Br 

2-bromopropeno 2- dibromopropano 


Hidrocarbonetos insaturados se queimam no ar ou oxigenio formando agua e CO 2 , 
CO, C ou uma mistura destes, dependendo da disponibilidade de 0 2 . 
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23.3 HIDROCARBONETOS AROMATICOS 

Os hidrocarbonetos aromaticos constituem um tipo especial de hidrocarbonetos 
insaturados. (O termo aromatico foi empregado originalmente porque muitos destes compostos possuem 
odores pronunciados.) O exemplo mais simples de um hidrocarboneto aromatico e o benzeno. 

BENZENO 

O benzeno, C 6 H 6 , e uma molecula cfclica que, de acordo com a teoria da ligagao pela 
Valencia, e descrita como um hfbrido de ressonancia: 



Como um hfbrido de ressonancia e uma estrutura composta ou hfbrida, cada ligagao 
carbono-carbono e intermediaria entre uma ligagao simples e uma dupla. 

A teoria dos orbitais moleculares descreve as ligagoes do benzeno da seguinte 
maneira: cada carbono emprega seus orbitais 2s, 2 p x , e 2 p z formando tres hfbridos sp 2 (plana 
trigonal). Estes sao usados para ligar o carbono a um hidrogenio e a dois carbonos adjacentes; 
construindo a cadeia a da molecula vista na Figura 23.3a. Os orbitais p y restantes, nao 
hibridizados, um para cada carbono, se sobrepoem dos dois lados, acima e abaixo do piano do 
anel, como esquematizado na Figura 23.3 b. 
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Figura 23.3 A ligaqao no benzeno. (a) O esqueleto a. (b) Os orbitais p y (os lobos foram 
reduzidos para efeito de clareza). (c) Orbitais % ligantes deslocalizados. 

O resultado da combinaqao, de seis orbitais p y sao tres, n OMs (ligantes) apresentados 
na Figura 23.3c e tres orbitais n OMs (antiligantes), nao mostrados na ilustraqao. Os OMs 
ligantes sao deslocalizados porque se estendem sobre varios atomos. Vamos agora contar os 
eletrons: temos um total de 30 eletrons de Valencia para serem distribufdos (de todos os 12 
atomos). Vinte e quatro destes pertencem ao esqueleto a (dois para cada ligaqao). Os seis 
eletrons restantes, entram nos tres orbitais n deslocalizados. Como tres orbitais preenchidos 
para seis ligagoes constituem metade de uma liga§ao por par de atomos de carbono, a ordem 
da liga§ao n para cada ligagao carbono-carbono e 1 (a ligagao a) mais 1/2 (a meia ligagao n), 
formando um total de 3 / 2 . Note que isto e consistente com a descriqao da molecula em termo 
do modelo de ressonancia anterior. 

A formula estrutural do benzeno e algumas vezes abreviada como: 



E, uma vez que as ligagoes n sao deslocalizadas, ela e geralmente apresentada assim: 



604 






Onde o hexagono representa a cadeia sigma da molecula e o cfrculo, os eletrons 
deslocalizados n. Todos os hidrocarbonetos aromaticos mais simples contem o anel benzenico 
como parte de sua estrutura molecular. 


OUTROS HIDROCARBONETOS AROMATICOS 


Os hidrogenios numa molecula de benzeno podem ser substitufdos por grupos alquila. 
A substituigao de um hidrogenio por um grupo metila leva ao metilbenzeno, chamado 


geralmente tolueno: 



A adigao de dois grupos metila nos aneis de benzeno cria a possibilidade de tres 
isomeros. No sistema IUPAC eles recebem os numeros 1,2-; 1,3- e 1,4-; respectivamente. Um 
sistema mais antigo, comumente usado, emprega os prefixos orto-, meta- e para- (abreviados 
o-, m- e p-, respectivamente), juntamente com o nome xileno. Os tres dimetilbenzenos 
isomeros sao: 



Outro tipo de hidrocarboneto aromatico possui aneis benzenicos condensados. O 
exemplo mais simples de tais compostos e o naftaleno, comumente usado como antitraqas: 



naftaleno 
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Um outro e o 3,4-benzopireno: 



Um potente cancerfgeno produzido pela combustao de muitos materials vegetais, 
como madeira, papel e fumo. 

FONTES E PROPRIEDADES DE HIDROCARBONETOS AROMATICOS 

Misturas de hidrocarbonetos aromaticos podem ser obtidas do alcatrao da hulha e 
separadas pelos seus diferentes pontos de ebuliqao por destilagao fracionada. Atualmente a 
maior parte do benzeno, tolueno e xilenos sao obtidos quimicamente a partir dos alcanos do 
petroleo. Assim, hexano e aquecido com platina como catalisador, a 400°C, produzindo 
benzeno: 



hexano benzeno 


Este processo e um exemplo de reforma catalitica. 

Os hidrocarbonetos aromaticos sao compostos de baixa polaridade e sao toxicos de 
intensidade variavel. O benzeno e lfquido volatil (ponto de ebuliqao normal, 80°C) toxico e 
cancerigeno. O tolueno e os xilenos, aparentemente, nao sao cancerigenos, embora ainda 
bastante toxicos. Cuidado especial deve ser tornado para evitar a inalaqao de vapores de 
benzeno e de seus derivados. 

Deve-se esperar que os hidrocarbonetos aromaticos, sendo altamente insaturados, 
sejam bastante reativos. Na realidade isto nao acontece. Por exemplo, Br 2 , embora se adicione 
aos alcenos e alcinos, (Segao 23.2), nao e capaz de semelhante reagao com o benzeno. 
Efetuara, entretanto, uma reagao de substituigao, mas unicamente na presenqa de ferro como 
catalisador (ver a seguir). Benzeno e outros hidrocarbonetos aromaticos queimam no ar com 
chama muito fuliginosa e luminosa. 
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RFAROES DOS HIDROCARBONETOS AROMATICOS 

Apesar de sua baixa reatividade, os hidrocarbonetos aromaticos podem ser levados a 
participar de varias reagoes se o catalisador apropriado estiver presente em cada caso. O 
benzeno pode sofrer uma reagao de substituigao com o bromo, na presenga de ferro como 
catalisador: 


Br 



benzeno bromobenzeno 


A reagao posterior com mais bromo produz uma mistura de dibromobenzenos 
isomeros. Essas reagoes sao chamadas bromagdes. As cloragdes sao semelhantes. 

Numa reagao de nitragao um hidrogenio do anel benzenico e substitufdo por um grupo 
nitro (—NO 2 ). Com o benzeno, a reagao e: 



benzeno nitrobenzeno 


Quando o tolueno sofre nitragao exaustiva, o produto e 2,4,6-trinitrotolueno, 
conhecido como TNT, 
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23.4 GRUPOS FUNCIONAIS 

As moleculas de muitos compostos organicos podem ser consideradas como sendo 
hidrocarbonetos em que um ou mais hidrogenios foram substituidos por novos atomos ou 
grupos de atomos. Estas moleculas sao consideradas derivadas dos hidrocarbonetos, e os 
atomos ou grupos substituintes sao chamados grupos funcionais. Assim, se um hidrogenio 
numa molecula de etano: 

ch 3 — ch 3 


E substitufdo pelo grupo funcional —OH: 

CH 3 - CH 2 — OH 

O composto resultante e o etanol. Cada grupo funcional confere uma propriedade 
caracterfstica, ou fungao, a uma molecula. O grupo —OH e chamado grupo funcional dicool e 
cada molecula organica que o incorpora apresenta propriedades tfpicas dos alcoois, uma 
classe importante de compostos organicos. Assim, a formula geral de um alcool pode ser 
escrita como ROH, onde R representa a parte hidrocarbonica ou residual da molecula. 

A Tabela 23.6 apresenta grupos funcionais importantes. 


Tabela 23.6 Alguns grupos funcionais. 


Grupo funcional 

Formula geral 

Classe de compostos 

—OH 

ROH 

Alcool 

— 0 — 

ROR’ 

Eter* 

0 

II 

— C—H 

RCHO 

Aldefdo + 

0 

II 

— c— 

RCOR’ 

Cetona* 

0 

II 

—c—OH 

RCOOH 

Acido Carboxi1ico f 

O 

II 

—c—o— 

RCOOR’ 

Ester* + 

H 

— NH 

rnh 2 

Amina (primaria) 


* Nesses compostos as duas partes hidrocarbonicas residuais podem ser diferentes. 

' Nesses compostos o R ligado ao carbono pode representar um atomo de hidrogenio. 
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23.5 ALCOOIS 

Alcoois sao compostos do tipo ROH. 

NOMENCLATURA 

O nome IUPAC de um alcool e obtido substituindo-se o o no fim do nome do alcano 
correspondente pelo sufixo ol. Por exemplo, CH3OH e o metanol e CH3CH2OH e o etanol. 
Quando e necessario localizar a posiqao do grupo —OH, sao usados numeros. Por exemplos: 
CH3CH2CH2CH2OH e chamado 1 -butanol (grupo —OH no primeiro carbono) e 
CH3CH2CHOHCH3 e 2 -butanol (grupo —OH no segundo carbono). 


Comentarios Adicionais 

Lembre-se de contar os atomos de carbono de maneira que os numeros de 
localizagao tornem-se tao pequenos quanto posslvel. (O primeiro composto acima nao tern 
o nome de 4-butanol.) 


Freqlientemente sao atribufdos nomes comuns aos alcoois (nomes nao pertencentes a 
norma IUPAC). Isto se faz acrescentando a palavra alcool ao nome do grupo alquila ao qual 
se acha ligado o —OH. Assim, CH 3 OH e o alcool metflico, e CH 3 CH 2 CH 2 CH 2 OH e o alcool 
n - butflico. A Tabela 23.7 reune os nomes e as estruturas de alguns alcoois. 

PROPRIEDADES 

Os pontos de ebuligao dos alcoois sao consideravelmente mais altos do que dos 
alcanos correspondentes (compare as Tabelas 23.1 e 23.7), isto resulta do alto grau de 
associaqao no lfquido, provocado pelas ligagoes de hidrogenio. Sao tambem responsaveis pela 
solubilidade dos alcoois inferiores (cadeias menores) em agua. Metano, etano e propano sao 
pouco soluveis em agua, enquanto metanol, etanol e 1 -propanol sao infinitamente soluveis 
(sao totalmente miscfveis com a agua), resultado da ligagao de hidrogenio forte entre a agua e 
ao alcool em solugao (ver Segao 11.4). A solubilidade dos alcoois, porem, decresce com o 
aumento da cadeia hidrocarbonica, conforme e mostrado na Tabela 23.8. Quando a parte 
hidrocarbonica de um alcool e grande, a formagao das ligagoes de hidrogenio alcool-agua nao 
consegue compensar as ligagoes de hidrogenio agua-agua que devem ser destrufdas para dar 
lugar as moleculas do alcool durante o processo de dissolu?ao. 
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Metanol, CH 3 OH, e as vezes chamado dicool de madeira porque e um dos produtos da 
destilagao destrutiva da madeira (aquecimento da madeira na ausencia de ar). Atualmente a 
maior parte do metanol e produzida por meio da hidrogenagao catalftica do monoxido de 
carbono: 

CO(g) + 2H 2 (g) ► CH 3 OH(g) 

(metanol) 

O metanol e usado como solvente e como materia-prima para muitas smteses 
organicas. Tambem tern se mostrado promissor como aditivo para gasolina e como 
combustfvel para motores de combustao interna; e muito toxico. 


Tabela 23.7 Alguns alcoois. 


Formula estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Nome comum 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

CH 3 OH 

Metanol 

Alcool metflico 

-98 

65 

CH 3 CH 3 OH 

Etanol 

Alcool etflico 

-114 

78 

CH 3 CH 2 CH 2 OH 

1-Propanol 

Alcool n-propflico 

-127 

97 

CH 3 CHOHCH 3 

2-Propanol 

Alcool isopropflico 

-90 

82 

CH 3 CH 2 CH 2 CH 2 OH 

1-Butanol 

Alcool n-butflico 

-90 

117 

CH 3 CH 2 CHOHCH 

2-Butanol 

Alcool sec -butflico 

-115 

100 

(CH 3 ) 2 CHCH 2 OH 

2-Metil-1 -propanol 

Alcool isobutflico 

-108 

108 

(CH 3 ) 3 COH 

2-Metil-2-propanol 

Alcool terc-butflico 

26 

82 


Tabela 23.8 Solubilidade de alguns alcoois em agua. 


Alcool 

Formula 

Solubilidade a 25°C, mol L 1 

Metanol 

CH 3 OH 

( 00 ) 

Etanol 

CH 3 CH 2 OH 

(go) 

1-Propanol 

CH 3 (CH 2 ) 2 OH 

(go) 

1-Butanol 

CH 3 (CH 2 ) 3 OH 

1,1 

1-Pentanol 

CH 3 (CH 2 ) 4 OH 

0,25 

1-Hexanol 

CH 3 (CH 2 ) 5 OH 

0,01 

1-Heptanol 

CH 3 (CH 2 ) 6 OH 

0,0008 
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Etanol, CH 3 H 2 OH, tambem denominado dicool de cereais, e produzido em grandes 
quantidades pelas industrias de fermentagao. A fermentagao natural dos hidratos de carbono 
nos cereais, frutas e bagos produz etanol, que e separado das misturas de reagao por meio de 
destilagao fracionada. A reagao de formagao de etanol e catalisada por um sistema de enzimas 
de levedura. Para a fermentagao da glicose, o processo total pode ser representado por: 

C 6 Hi 2 0 6 (a ? ) —► 2CH 3 CH 2 OH(a ? ) + 2CO 2 (g) 

glicose etanol 

Etanol pode tambem ser produzido industrialmente pela reagao entre acido sulfurico e 
eteno (etileno): 


ch 2 =ch 2 + h 2 so 4 —► ch 3 ch 2 oso 3 h 

eteno hidrogenosulfato de etila 

Seguido por reagao com agua: 

ch 3 ch 2 oso 3 h + h 2 o —► CH 3 CH 2 OH + hso 4 _ + H + 

etanol 

Grande parte do etanol serve para a produgao de bebidas alcoolicas. Comumente e 
chamado apenas de dicool, sendo o menos toxico dos alcoois. O etanol e um solvente valioso 
e materia-prima para muitas smteses organicas. Foi empregado, durante muitos anos na 
Europa e agora nos Estados Unidos, para aumentar o rndice de octanas da gasolina, numa 
mistura conhecida com gasool. (No Brasil e misturado a gasolina e atualmente o alcool hidratado (~ 95%) 
esta sendo empregado como combustivel para os automoveis.) 

Poliois. 

Os poliois sao alcoois contendo mais de um grupo —OH por molecula. Um exemplo 
de um diol 6 o 1 , 2 -etanodiol, tambem chamado etilenoglicol: 


CH—CH 2 
I “ I " 
OH OH 

1,2-etanodiol 

(etilenoglicol) 
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Empregado como anticongelante automotivo. Glicerol (comumente chamado 
"glicerina") e triol, 1,2,3-propanotriol: 

CH.-CH-CH, 

I ‘ I I 

OH OH OH 

1,2,3-propanotriol 
(glicerol; “glicerina”) 

E um subproduto da fabricagao de sabao (ver Segao 23.10), sendo empregado em 
cosmeticos e cremes medicinais, unglientos e logoes e e adicionado aos produtos do tabaco 
para conserva-los umidos. 


REAVES 

Os alcoois podem ser oxidados por varios agentes oxidantes. Etanol reage com uma 
solugao acida de dicromato de potassio formando um composto chamado aldeido. A equagao 
balanceada e: 


3CH 3 —CH 2 —OH +Cr 2 0 7 2 - + 8H + 3CH 3 " 

etano 


// 

-C + 2Cr 3+ + 7H 2 0 
H 


etanal 

(acetaldefco) 


As reagoes organicas sao frequentemente representadas por meio de equagoes 
abreviadas, nas quais sao colocadas apenas os reagentes e produtos organicos principals, 
enquanto os outros reagentes aparecem sobre a flecha. A oxidaqao do etanol pode, portanto, 
ser representada como: 


CH 3 —CH 2 —OH 
etano 


>ch 3 —C 


\ 


etanal 


Deve-se notar que esta oxidagao corresponde a uma desidrogenagao, a remogao de 
atomo de hidrogenio da molecula. O aldeido produzido pode ser em seguida oxidado para 
formar um dcido carboxilico (ver Segao 23.9). 
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Alcoois Primarios, Secundarios e Terciarios. 

Etanol e chamado um dicool primario porque o grupo —OH esta ligado a um carbono 
que content ao menos dois hidrogenios. Alcoois primarios produzem aldefdos por oxidagao: 

y O 

R-CH 2 -OH-22^r- C ^ 

alcool primdrio ^ 

aldeido 


Um alcool secundario tern somente um H no carbono ao qual esta ligado o grupo 
—OH. Um exemplo e o 2-propanol: 


CH3-CH-CH3 

I 

OH 

2-propanol 


Alcoois secundarios podem ser oxidados para formar cetonas: 


OH 

O 

R-CH-R’ 

II 

R-C-R 

alcoois secundarios 

cetona 


Num alcool terciario o grupo funcional —OH esta ligado a um carbono sem nenhum 
atomo de H. Alcoois terciarios nao sao facilmente oxidados. 

Alcoois reagem com haletos de hidrogenio em reagoes conhecidas como substitutes 
nucleoftticas. Yimos que um eletrofilo e um atomo ou grupo de atomos avidos por eletrons. 
Um nucleofilo 6 um atomo ou grupo rico em eletrons, tal como uma base de Lewis (ver Segao 
12.1), o qual procura compartilhar seus eletrons comum ion positivo. Quando o metanol reage 
com o brometo de hidrogenio, os produtos sao brometo de metila e agua: 


CH 3 —OH + HBr —► CH 3 —Br + H 2 0 

metanol brometo de metila (bromometano) 


O produto desta rea$ao, brometo de metila, e um exemplo de haleto de alquila. A 
reagao ocorre com a formagao de um intermediary, CH 3 —OH 2 + : 


CH3-OH +HBr- 


H 

I 

CH3-O-H 


k Br“ 
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Em seguida, o Br nucleofilo substitui a H 2 O nucleofila para tomar o produto: 


H 

I 

CH 3 -O-H 


+ Br'—> 


CH 3 —Br + H 2 0 


A temperaturas elevadas e em presenga de acido sulfurico um alcool soffe uma reagao 
de eliminagao em que uma molecula de agua e eliminada formando um alceno: 

h,so 4 

CH 3 CH 2 —OH o > CH 2 =CH, +h 2 o 

etanol ^00 C eteno 

(etileno) 

Este e um exemplo de uma desidratagao. Quando a reagao e efetuada a temperaturas 
mais baixas, ocorre uma desidratagao intermolecular, uma molecula de agua sendo eliminada 
entre duas moleculas do alcool para formar um eter. 


h 2 so 4 

CH 3 CH 2 —OH + HO—CH 2 CH 3 —► CH 3 CH 2 —O—CH 2 CH 3 + H 2 0 
135°C eter dietflico 


23.6 ETERES 

Os eteres sao compostos de formula geral R—O—R\ onde os dois grupos 
hidrocarbonicos nao sao necessariamente os mesmos, (R e R’). 

NOMENCLATURA 

Os eteres nao sao usualmente denominados pelo sistema IUPAC. Sao mais 
freqlientemente chamados especificando-se os grupos hidrocarbonicos que estao ligados ao 
oxigenio e adicionando-se palavra eter. Quando os dois grupos sao os mesmos, emprega-se o 
nome destes, geralmente sem o prefixo di. Por exemplo, quando os dois restos 
hidrocarbonicos sao grupos metila, o composto se chama eter dimetflico (algumas vezes, eter 
metedigo). 


ch 3 — o — ch 3 

eter dimetflico 
(eter metflico) 

A Tabela 23.9 reune varios eteres comuns. 
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Tabela 23.9 Alguns eteres. 


Formula 

estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Nome comum 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

CH 3 OCH 3 

Metoximetano 

Eter dimetflico 

- 142 

-25 

CH 3 CH 2 OCH 2 CH 3 

Etoxietano 

Eter dietflico 

- 116 

35 

CH 3 CH 2 OCH 3 

Etoximetano 

Eter metiletflico 

- 

11 

CH 3 CH 2 CH 2 OCH 3 

1 -Metoxipropano 

Eter metilpropflico 

- 

39 


PROPRIEDADES 

Devido a ausencia de ligagoes de hidrogenio no lfquido, os pontos de ebuligao dos 
eteres sao muito mais baixos do que aqueles dos alcoois de massa molecular comparavel. 
(Sao aproximadamente tao baixos quanto os pontos de ebuligao dos hidrocarbonetos 
comparaveis.) Os eteres sao soluveis em agua, mais do que os hidrocarbonetos comparaveis, 
provavelmente como resultado das ligagoes de hidrogenio agua-eter. Eteres sao bons 
solventes para uma grande variedade de compostos organicos. Eter dimetflico, um gas a 
temperatura ambiente, tern sido empregado como um refrigerante. A temperatura ambiente, o 
eter dimetflico e um lfquido extremamente volatil que, devido a sua inflamabilidade, deve ser 
manuseado com bastante cuidado. Seu vapor e muito mais denso do que o ar, de modo que 
pode escorrer de um bequer aberto, sobre a superffcie de uma bancada de laboratorio, ate uma 
chama livre a uma distancia de dois ou mais metros onde assemelha-se a ignigao e "retomar" 
para o bequer. O dietil e o "eter" usado como anestesico geral. Eter metilpropflico serve 
tambem para esta finalidade e e menos irritante para nariz, garganta e pulmoes. Devido a 
serem altamente inflamaveis, os eteres sao menos usados para anestesia hoje em dia do que ja 
foram no passado. 

REA<JOES 

Os eteres sao muito pouco reativos. Obviamente, eles se queimam (e explodem) ao ar, 
formando CO 2 e H 2 0. Eteres podem softer clivagem pela reagao com acidos halogenfdricos 
fortes. Se um excesso de acido for utilizado, serao produzidos haletos organicos: 

CH 3 —OCH 2 CH 3 + 2HI —► CH 3 I + CH 3 CH 2 I + H 2 0 

eter metiletflico iodeto de iodeto de 

metila etila 
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Os eteres estao entre os mais perigosos produtos qufmicos, principalmente, devido a 
sua inflamabilidade e natureza explosiva. E perigoso guardar, por muito tempo, vidros de eter 
que ja foram abertos, pois o eter reage com oxigenio formando pequenas quantidades de 
peroxido, altamente explosivos. Como estes tendem a se concentrar pela evapora§ao do eter, e 
potencialmente muito perigoso manusear um velho vidro aberto de eter que ainda contem um 
pouco dessa substancia. 


23.7 ALDEIDOS 

Yimos (Se§ao 23.5) que a oxida§ao de um alcool primario produz um aldeido: 


RCH,OH -a 

0 

II 

R—C—H 

alcool primario 

aldeido 


Um aldeido possui um resfduo hidrocarbonico e um atomo de hidrogenio ligado ao 
grupo carbonila: 


( Excegao: metanal, HCHO, comumente chamado formaldeido, possui dois 
hidrogenios ligados ao carbono carbonflico.) 


Tabela 23.10 Alguns aldefdos. 


Formula 

estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Nome comum 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

HCHO 

Metanal 

Formaldeido 

-92 

- 19 

CH 3 CHO 

Etanal 

Acetaldefdo 

-123 

21 

CH 3 CH 2 CHO 

Propanal 

Propionaldefdo 

-81 

49 


NOMENCLATURA 

Usando a nomenclatura IUPAC, um aldeido e denominado substituindo o o pelo 
sufixo al no final do nome do hidrocarboneto correspondente. Assim, HCHO e o metanal, 
CH 3 CHO e o etanal etc. Aldefdos sao freqiientemente conhecidos pelos seus nomes comuns, 
todos contendo o sufixo aldeido. Alguns exemplos corriqueiros sao apresentados na Tabela 
23.10. 
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PROPRIEDADES 

Os pontos de ebuligao dos aldefdos sao mais altos do que aqueles dos hidrocarbonetos 
e eteres de massa molecular comparavel, consequencia direta da maior polaridade produzida 
pela presenga do grupo carbonila. Mas, uma vez que oxigenio carbonflico nao possui atomos 
de hidrogenio, ligagoes de hidrogenio nao sao possfveis no lfquido e consequentemente os 
pontos de ebuligao dos aldefdos sao mais baixos do que os dos alcoois comparaveis. Por outro 
lado, a solubilidade dos aldefdos e comparavel a dos alcoois devido as ligagoes de hidrogenio 
aldefdo-agua existentes em solugao: 



Embora aldefdos com apenas poucos carbonos possuam odor frequentemente 
desagradavel (acetaldefdo esta presente na neblina fotoqufmica), certos aldefdos de alta massa 
molecular sao usados na fabricagao de perfumes e aromas para cosmeticos, saboes etc. 
Vanilina e o componente do sabor da baunilha natural eeo principal constituinte da baunilha 
artificial. 



Citral tern um forte sabor de limao, sendo empregado como sabor artificial e em 
aromas "cftricos". 
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ch 3 o 

I II 

c= chch 2 ch 2 -c =chc-h 

ch 3 ch 3 

3,7-Dimetil-2,6-octadienal 

(citral) 


REAVES 

O grupo carbonila, altamente polar, toma os aldefdos facilmente reativos. Conforme 
foi descrito na Segao 23.5, utilizando-se condigoes bastante brandas os alcoois podem ser 
oxidados a aldefdos. O aldefdo resultante pode ser posteriormente oxidado ao acido 
carboxilico. Uma reagao tfpica e: 


0 

0 

II 

KMn0 4 II 

CH 3 —C—H 

-* CH3-C-OH 

etanal 

acido etandico 

(acetaldefdo) 

(acido acetico) 


A facilidade relativa de oxidagao dos aldefdos pode ser aproveitada para distingui-los 
de uma outra classe de compostos carbonflicos, as cetonas (ver Segao 23.8). Isto e possfvel 
empregando o reagente de Tollens, uma soluqao contendo o fon diaminprata (I), [Ag(NH 3 ) 2 + ]. 
Este fon, ao oxidar um aldefdo, e reduzido a prata metalica, que pode se depositar sobre a 
superffcie limpa de um vidro, sob a forma de espelho de prata (espelhos de prata sao 
produzidos comercialmente por meio desta reaqao). Cetonas nao sofrem reagoes semelhantes. 
Com metanal, a rea§ao e: 


+ 2Ag (s) + NH 4 + + 3NH, + H,0 

metanal ion metanoato 

(formaldefdo) (formico) 

Aldefdos sofrem reagdes de adigao nucleofilica. Cianeto de hidrogenio, por exemplo, 
reage com etanal (acetaldefdo) formando uma cianoidrina: 


H-C-H + 2[Ag(NH 3 ) 2 ] + + 20H 


O 

II 

H-C-H 
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0 

O 

HCN 

CH — C—H-> 

CH.-C-H 

etanal i. 

(acetaldefdo) 

III 

N 

cianoidrina 


Esta reaqao ocorre em duas etapas: primeiramente o ion cianeto, um nucleofilo, e 
atrafdo para o carbono carbonflico: 



Em seguida ocorre a adigao de um proton ao oxigenio: 



Cianoidrinas sao intermediaries uteis em smteses organicas. 

23.8 CETONAS 

Conforme foi descrito na Segao 23.5, a oxidagao de um alcool secundario fomece uma 

cetona: 


OH 

o 

II 

R-C-R’ 

R CH R‘ 

alcool secunddrio 

cetona 


Cetonas possuem um grupo carbonila ligado a dois resfduos hidrocarbonicos, que 
podem ser iguais ou diferentes. 
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NOMENCLATURE 

Empregando-se a nomenclatura IUPAC, uma cetona e denominada adicionando-se o 
sufixo ona a raiz do nome do alcano correspondente a numero de localizagao do grupo 
carbonila deve se especificado no caso de se ter mais de quatro atomos carbonos presentes. O 
nome comum de uma cetona e composto pelo nome dos dois grupos ligados ao grupo 
carbonila, seguido pela palavra cetona. Alguns exemplos sao apresentados na Tabela 23.11. 


Tabela 23.11 Algumas cetonas. 


Formula estrutural 

condensada 

Nome 

IUPAC 

Nome comum 

Ponto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

CH 3 COCH 3 

Propanona 

Dimetilcetona (acetona) 

-95 

56 

CH 3 CH 2 COCH 3 

Butanona 

Etilmetilcetona (MEK) 

-86 

80 

CH 3 CH 2 COCH 2 CH 3 

3-Pentanona 

Dietilcetona 

-42 

102 


PROPRIEDADES 

Por causa da existencia do grupo carbonila na estrutura da cetona, suas volatilidades e 
solubilidades em agua sao semelhantes as dos aldefdos de massa molecular comparavel. 
Muitas cetonas sao encontradas na natureza como produtos ou intermediaries do metabolismo 
vegetal ou animal. Algumas cetonas possuem aromas agradaveis. A canfora e acetona obtida 
da arvore de canfora, encontrada no Oriente e na America do Sul, usada para fins medicinais. 


h 3 c ch 3 
\ / 



canfora 


Muscona e a cetona obtida do almiscareiro do Himalaia e utilizada na formulagao de 


perfumes. 


I 

ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 chch 2 

I \ 

c=o 

/ 

ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 ch 2 


3-metilciclopentadecanona 

(muscona) 
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REAVES 

As cetonas nao sao mais facilmente oxidadas do que os aldefdos, podendo ser 
diferenciadas destes em laboratorio, usando o reagente de Tollens, conforme descrito 
anteriormente (ver Se?ao 23.7). Semelhantemente aos aldefdos, as cetonas sofrem adigoes 
nucleofilicas. A adigao do reagente de Grignard a uma cetona produz um alcool terciario. Um 
reagente de Grignard e preparado reagindo-se um haleto organico com magnesio metalico, na 
presen$a de um solvente sem agua, como o eter dietflico: 

RBr + Mg —► RMgBr 

haleto alquila reagente de Grignard 

Que reage com um cetona: 

O OMgBr 

II I 

R’—C—R”+ RMgBr—>R—C—R” 

_ R 

E pela adi$ao de agua ha formagao de um alcool terciario: 

OMgBr OH 

R — C—R” R’—C—R” + Mg 2+ + OH"+ Br 

I I 

R R 

alcool terciario 

(Reagentes de Grignard reagem com metanal formando um alcool primario e com os 
outros aldefdos para formar alcoois secundarios.) 

23.9 ACIDOS CARBOXILICOS 

Vimos na Segao 23.7 que oxidagao de um aldefdo produz um acido carboxilico: 


0 

O 

II 

oxida^ao 

R-C-H 

- > R-C—OH 

aldefdo 

fcido carboxilico 


As estruturas moleculares destes acidos sao caracterizadas pela presenga do grupo 
funcional chamado grupo carboxila : 

O 

II 

— C— OH 
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NOMENCLATURE 

Os nomes IUPAC dos acidos carboxflicos derivados dos alcanos sao formados 
adicionando-se o sufixo oico a raiz do nome alcano correspondente, antecedido da palavra 
acido. Por exemplo, CH 3 COOH e chamado acido etanoico. Entretanto, a maioria dos acidos 
carboxflicos e conhecida pelos nomes comuns. Por exemplo, o acido etanoico e 
universalmente conhecido como acido acetico. Os nomes IUPAC e os nomes comuns de 
alguns acidos carboxflicos sao dados na Tabela 23.12. Notes que o acido oxalico e um acido 
dicarboxilico, sendo, portanto, diprotico. 


Tabela 23.12 Alguns acidos carboxflicos. 


Formula estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Nome comum 

Ponto 

de fusao 

normal, 

°C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, 

°C 

pK b 

(25° C) 

HCOOH 

Acido metanoico 

Acido formico 

8 

101 

3,77 

CH 3 COOH 

Acido etanoico 

Acido acetico 

17 

118 

4,74 

CH 3 CH 2 COOH 

Acido propanoico 

Acido propionico 

-22 

141 

4,88 

CH 3 CH 2 CH 2 COOH 

Acido butanoico 

Acido butuico 

-5 

163 

4,82 

CH 3 (CH 2 )i 6 COOH 

Acido octodecanoico 

Acido estearico 

96 

338 

4,85 

HOOC—COOH 

Acido etanodioico 

Acido oxalico 

189 

- 

r 1,27 
^-4,28 


PROPRIEDADES 

No estado lfquido os acidos carboxflicos sao altamente associados devido a li gagoes de 
hidrogenio. Disto resultam seus pontos de ebuligao comparativamente altos, mais altos 
mesmo do que os dos alcoois de massa molecular comparavel. Sao parcialmente associados, 
seja no estado lfquido, seja no estado gasoso, em dfmeros que sao mantidos juntos por suas 
liga§oes de hidrogenio: 
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As solubilidades em agua dos acidos de cadeia curta sao altas; os acidos de um ate 
quatro carbonos sao completamente miscfveis com a agua em qualquer proporgao. Os acidos 
de cadeia maior sao menos soluveis devido a maior porgao hidrocarbonica da molecula. As 
constantes de dissociagao da maioria dos acidos monocarboxflicos sao da ordem de 10' 5 . A 
substituigao dos hidrogenios da cadeia alquflica por atomos eletronegativos atrai os eletrons 
da ligagao O—H, tomando o acido mais forte, como e mostrado pelas constantes de 
dissociagao a seguir: 


CH 3 COOH K a = 1,8 x 10 ' 5 

CI 2 CICOOH K a = 1,4 x 10 3 

CHCI 2 COOH K a = 5,6 x 10 ' 2 

CCI 3 COOH K a = 2,3 x 10 1 

Acidos carboxflicos sao comumente encontrados na natureza. Acido metanoico 
(formico) e encontrado no veneno das formigas vermelhas. Acidos etanoico (acetico) e o 
componente principal do vinagre. Estes acidos tern odor um tanto acre e irritante e, conforme 
a cadeia alquflica se toma mais comprida, desprendem cheiros mais desagradaveis. Acido 
butanoico (butuico) tern odor de manteiga rangosa (e esta presente nela). Acido pentanoico 
(valerico) e descrito como tendo odor semelhante ao de meias velhas e sujas. 

O acido latico e difuncional, a sua molecula possui um grupo carboxila e um grupo 
hidroxila: 

OH O 

I # 

ch 3 — c —c 
I \ 

H OH 

acido ldtico 


Ele e encontrado no soro de leite e e um produto do metabolismo da atividade 
muscular. Deve-se notar que o acido latico apresenta um atomo de carbono assimetrico 
mostrado na formula estrutural acima em tom mais escuro. (Yer Segao 22.5.) Isto significa 
que o acido latico pode existir sob a forma de um par de enantiomeros, um dos quais, a forma 
(+), gira o piano da luz polarizada para a direita e o outro, a forma (-), gira para a esquerda. 
Unicamente a forma (+) e produzida no metabolismo muscular. (Mais informagoes sobre 
enantiomerismo em compostos organicos ver Segao 23.12.) 
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REAgOES 

Os acidos carboxflicos podem ser neutralizados por meio de bases inorganicas em 
solu?ao aquosa: 


o 

// 

CH 3 — C + OH- 

OH 

acido etanoico 
(acido acdtico) 


O 

// 

CH 3 —C 

O. 

ion etanoato 
(ion acetato) 


+ H 2 0 


Em tais reaqoes a ligaqao O—H do grupo carboxila e quebrada. O anion formado, um 
ion carboxilato, tem uma estrutura que pode ser descrita como um hfbrido de ressonancia: 


o’ 

- 

o 

// 


/ 

U 

1 

ffi 

u 

<-> 

CH-C 

\ 



L oj 


L oj 


A liga§ao C—O do grupo carboxila e rompida em reaqoes chamadas esterificagaes. 
Rea§oes catalisadas por acidos de um acido carboxflico com um alcool: 

O O 

CH 3 CH, - C — |0H + hp CH,CH 3 CH 3 CH 2 - C - O — CH 2 CH 3 +(^0) 

acido propanoico etanol propanoato de etila 

(acido propionico) (acido etflico) (propionato de etila) 

O produto e chamado ester (ver Seqao 23.10). As evidencias de que nas esterifica§oes 
a ligagao C—O do acido e cindida provem de experiencias que empregam reagentes marcados 
isotopicamente. Se parte do etanol utilizado na reagao acima contem 180, os atomos deste 
isotopo seriam encontrados todos no ester e nao na agua. 
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23.10 ESTERES 


Os esteres possuem a formula geral: 

O 

II 

R —C —0 — R 


E podem ser sintetizados, conforme acabamos de ver, pela reagao catalisada por acido 
de um alcool com um acido carboxflico. 


NOMENCLATURA 

Segundo a nomenclatura IUPAC, os esteres sao denominados especificando-se o 
grupo alquila ligado ao oxigenio, depois do nome do grupo carboxilato. (Nomes IUPAC, 
como tambem nomes comuns, podem ser empregados, sem, entretanto, mistura-los). Por 
exemplo: 


0 

II 

ch 3 — c— 
L_ 

o— ch 2 ch 2 ch, 

III 

grupo 

grupo 

etanoato 

propila 

(acetato) 

(/7-propila) 


E chamado etanoato de propila (nome IUPAC) ou acetado de n-propila (nome 
comum). Alguns esteres se encontram listados na Tabela 23.13. 

PROPRIEDADES E USOS 

Os esteres de baixa massa molecular sao soluveis em agua como resultado da liga§ao 
de hidrogenio entre a agua e o oxigenio carbonflico. Entretanto, a medida que a massa 
molecular aumenta, a solubilidade diminui. 

Esteres encontram-se abundantemente distribufdos na natureza. Muitos esteres sao 
responsaveis pelos perfumes naturais e pelos odores e aromas de frutas. Etanoato de pentila 
(acetado de n-amila), tern odor de banana (chamado "oleo de banana"); metanoato de 2- 
metilpropila (formiato de isobutila) tern odor e sabor de framboesa; propanoato de pentila 
(propionato de n-amila) tern sabor de damasco. 
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Tabela 23.13 Alguns esteres. 


Formula 

estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Nome comum 

Panto de 

fusao 

normal, °C 

Ponto de 

ebuligao 

normal, °C 

HCOOCH 3 

Metanoato de metila 

Formiato de metila 

-99 

32 

CH 3 COOCH 

Etanoato de metila 

Acetato de metila 

-98 

57 

CH 3 COOCH 2 CH 

Etanoato de etila 

Acetato de etila 

-84 

77 

CH 3 CH 2 COOCH 

Propanoato de metila 

Propionato de metila 

-88 

80 


GORDURAS E OLEOS 

Gorduras animais e vegetais sao constitufdas de esteres de acidos graxos, acidos 
carboxflicos com cadeias carbonicas que sao extensas e o triol glicerol. (Yer Seqao 23.5). Por 
exemplo, o triester formado entre o acido estearico e glicerol e chamado triestearato de 
glicerila, comumente conhecido como triestearina: 


O 

II 

CH 3 (CH 2 ) 16 — c—o —ch 2 
o 
II 

CH 3 (CH 2 ) I6 — c—o —ch 

o 

II 

CH 3 (CH 2 ) I6 — c — o— ch 2 

triestearato de glicerila (triestearina) 


O termo gordura e conferido a um ester de glicerol que seja solido ou semisolido e o 
termo oleo, a um lfquido. Gorduras e oleos sao chamados freqlientem ente glicerideos. A 
maioria dos glicerideos naturais e derivada de dois ou tres acidos carboxflicos diferentes. 
Quando estes sao relativamente insaturados, isto e, quando possuem varias duplas ligagoes 
carbono-carbono, o glicerfdeo e um oleo. Quando os acidos sao relativamente saturados 
(poucas duplas ligagoes) o glicerfdeo e um gordura. Oleos vegetais podem ser convertidos em 
gorduras vegetais semi-solidas por hidrogenagao, que reduz o numero de duplas ligagoes no 
carboxilato dos glicerideos. Assim, parte do linoleato de um glicerfdeo pode ser convertido 
em estearato: 
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H H H H O 

II II H H 2 

CH 3 (CH 2 ) 4 — c =c — ch 2 — c =c— (CH 2 ) 7 —c—o-- 


linoleato 


Ni 


H H H H O 

II II II 

CH 3 (CH 2 ) 4 — c — c —ch 2 — c — C—(CH 2 ) 7 — c—o - 
H H H H 


Glicerfdeos saturados estao envolvidos na deterioragao do sistema vascular de 
animais, incluindo os homens (arteriosclerose). 


SAPONIFICAgAO DOS GLICERIDEOS 

Glicerfdeos sofrem hidrolise basica, comumente chamada saponificagao, produzindo 

sabdes. 


0 


CHj(CH 2 ) 16 — c — 0 —ch 2 


0 

HO —CH 2 

II 

1 

CH 3 (CH 2 ) 16 —C — 0— CH + 3NaOH ->3CH 3 (CH 2 ) 16 COONa + 

HO —CH 

0 

|| 

X 

o 

1 

n- 

CH 3 (CH 2 ) I6 — c — o— ch 2 


triestearina estearato de sddio 

(umagordura) (um sabao) 

glicerol 


Os saboes mais comuns sao sais de sodio ou potassio. A extremidade carboxflica de 
um anion sabao, assim como o, ion estearato, e altamente polar e por isso tende a se dissolver 
em agua, sendo chamada de hidrofilica ("avido por agua"). A cadeia longa, hidrocarbonica, 
nao polar, do ion e soluvel em oleos e e chamada hidrofobica ("repulsao a agua"). Esta 
estrutura permite que os anions de sabao dispersem pequenos globulos de oleo em agua. A 
propria cadeia hidrocarbonica dos anions de sabao penetra nos globulos oleosos deixando as 
extremidades carboxflicas nas superficies dos globulos. Isto evita que os globulos unam-se 
uns aos outros e deixa o oleo emulsionado. Freqlientemente, partfculas de sujeiras 
acompanham os oleos, de maneira que a lavagem com sabao e utilizada porque a sujeira e 
removida com o oleo emulsionado. Como tivemos ocasiao de mencionar (ver Segao 21.2), os 
ions de sabao carboxilato sao precipitados em agua dura por ions, como por exemplo o Ca 2+ . 
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23.11 AMINAS 

Aminas sao compostos que podem ser considerados derivados da amonia. Em uma 
amina primaria, R—NH 2 , um hidrogenio de uma molecula de amonia foi substitufdo por um 
grupo hidrocarbonico residual. A substituigao de dois ou tres hidrogenios produz aminas 
secundarias: 

H 

I 

R — N — R' 

Ou terciarias: 

R" 

I 

R — N —R' 

NOMENCLATURA 

O nome IUPAC de uma amina e formado adicionando-se o sufixo amina ao nome do 
grupo alquila presente. Assim, CH 3 NH 2 e metilamina. Algumas aminas simples estao 
reunidas na Tabela 23.14. 


Tabela 23.14 Algumas aminas. 


Formula estrutural 

condensada 

Nome IUPAC 

Ponto de fusao 

normal, °C 

Ponto de ebuligao 

normal, °C 

pK b 

(25° C) 

CH 3 NH 2 

Metilamina 

-94 

-6 

3,36 

(CH 3 ) 2 NH 

Dimetilamina 

-96 

7 

3,28 

(CH 3 ) 3 N 

Trimetilamina 

- 117 

3 

4,30 

ch 3 ch 2 nh 

Etilamina 

-81 

17 

3,33 

ch 3 ch 2 ch 2 nh 2 

Proprilamina 

-83 

48 

3,29 


PROPRIEDADES 

Sendo o nitrogenio menos eletronegativo do que o oxigenio, as liga§oes de hidrogenio 
nas aminas lfquidas primarias e secundarias sao mais fracas do que nos alcoois de massa 
molecular comparavel. Consequentemente, os pontos de ebuligao das aminas tendem a ser 
menores do que os dos alcoois. Aminas terciarias, nao possuindo hidrogenio que possam 
participar de ligagoes, apresentam pontos de ebuligao mais baixos do que as aminas primarias 
e secundarias semelhantes. Aminas de todos os tipos podem se ligar a agua por ligagoes de 
hidrogenio e, portanto, as aminas de massa molecular menor sao altamente soluveis em agua. 
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As aminas tem odores variados. As aminas menores tem cheiro semelhante ao da 
amonia, mas, com o aumento da porgao hidrocarbonica da molecula, os odores se tomam 
muito putridos. Putrescina, H 2 N(CH 2 ) 4 NH 2 , e cadaverina, H 2 N(CH 2 ) 5 NH 2 , sao nomes 
adequados para duas diaminas. 

REA£OES 

As aminas possuem um par eletronico isolado no nitrogenio e reagem como bases, 
semelhantemente a amonia. A dissociagao da metilamina em agua pode ser escrita como: 



metilamina solu93o de hidrdxido de metilamonio 


As alquilaminas sao, em geral, ligeiramente mais basicas do que a amonia. 

As aminas reagem com acidos inorganicos formando sais: 

CH 3 CH 2 NH 2 + HC1 -► CH 3 CH 2 NH 3 C1 

metilamina cloreto de metilamonio 

Esta rea$ao e analoga a da amonia com um acido: 

NH 3 (g) + HCl(g) —► NH 4 C1(,v) 

Aminas secundarias reagem com acido nitroso ou nitritos formando /V-nitrosoaminas: 



Sabe-se que esta reagao interessante ocorre durante o cozimento de cames, as quais foi 
adicionado nitrito de sodio. (Nitrito de sodio e adicionado as salsichas e a carnes para 
conservar a sua cor vermelha e prevenir o desenvolvimento da bacteria letal Clostridium 
botulinum). Durante o cozimento, as protemas, que contem grupos amino, reagem com o 
nitrito, formando varias /V-nitrosoaminas, muitas das quais foram reconhecidas como sendo 
cancerfgenas. 
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23.12 ISOMERIA OTICA EM COMPOSTOS ORGANICOS 

Na Segao 22.5 explicamos que uma molecula e quiral se um de seus atomos e 
assimetrico, isto e, ligado tetraedricamente a quatro grupos diferentes. Esta e uma ocorrencia 
comum em qufmica organica, pois os atomos de carbono usam, freqlientemente, seus orbitais 
hfbridos sp 3 (tetraedricos) para formar as ligagoes. Um par de moleculas de quiralidade oposta 
constitui um par de enantidmeros. No passado, eles haviam sido denominados 
dextrorotatorio, dextro (do latim: "direita") ou d, se a molecula gira o piano da luz polarizada 
para a direita, e levorotatorio, levo (do latim: "esquerda"), ou /, se a molecula gira o piano da 
luz polarizada para a esquerda. Entretanto, tern sido recomendado que se abandone estes 
termos em favor dos sfmbolos (+) e (-) para rotagoes para a direita e esquerda, 
respectivamente. Assim, a configuragao tridimensional do acido (-)-latico e: 


COOH 
H ►C^OH 
CH 3 

acido (- )-l&tico 


E do acido (+)-latico e: 

COOH 
OH ►<: 

ch 3 

dcido (+ )-l^tico 


(Tragos "cheios" significam acima do piano do papel e pontilhados, abaixo.) 
Conhecem-se muitas moleculas que possuem um unico carbono assimetrico. O 
hidrocarboneto 3-metilhexano e um exemplo: 


H 

i 

ch 3 ch 2 —c— ch,ch 2 ch 3 


I 

ch 3 

3-metilhexano 
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Como o terceiro carbono esta ligado a quatro grupos diferentes (um grupo metila, um 
grupo etila, um grupo propila e um atomo de hidrogenio), a formula anterior representa um 
par de enantiomeros. Estes podem ser representados esquematicamente como: 


c 3 h 7 h 

C 3 H 7 h 

\ / 

\ > 

c 

C 

/ V 

/ \ 

c,h 5 ch 3 

c 2 h 3 ch 3 

enanti6meros do 3-metilhexano 


Outros exemplos de formulas estruturais que representam moleculas quirais sao: 


Cl 

H 

ch 3 —c— ch 2 ch 3 

1 

CH 7 =CH—C—CH,CH 3 

2 | ' J 

H 

ch 3 

2-clorobutano 

3-metil-l-penteno 

ch 3 

H 0 

1 

1 II 

CH 3 CH,—c—CH,OH 

CH, — C—C—OH 

3 y 

1 

H 

nh 2 

2-metil-l-butanol 

alanina (um aminoacido) 


Moleculas com mais de dois carbonos assimetricos podem existir sob forma de mais 
de dois estereoisomeros. 


23.13 CARBOIDRATOS E PROTEINAS 

Sob o ponto de vista qufmico, vida pode ser considerada como sendo um conjunto de 
sistemas de reagoes complexas encontrado em organismos tradicionalmente chamados 
viventes. O estudo de tais sistemas e o objetivo da bioqmmica. Embora nao seja escopo e 
proposito deste livro considerar de maneira mais profunda a bioqufmica, daremos exemplos 
significativos de duas classes de compostos bioquimicamente importantes. 
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CARBOIDRATOS 

O nome hidratos de carbono, ou carboidratos, nao reflete a natureza real deste 
compostos. Assim, glicose, C 6 H 12 O 6 , pode ser representada C6 x 6H 2 0. Entretanto, na glicose 
nao existem aguas de hidratagao, conforme sera visto a seguir. Apesar disso, muitos (embora 
nao todos) hidratos de carbonos possuem a formula geral C v (H 2 0) v Hidratos de carbono sao 
melhor definidos como aldeidos ou cetonas que sao ao mesmo tempo polidis de seus 
polfmeros. Os carboidratos incluem os aqucares, amidos, celulose e outros compostos e sao 
encontrados em todas as plantas e organismos vivos. 

A nomenclatura dada ao isomero "D" especifica a posi?ao do grupo que esta ao redor 
ao atomo de carbono que e "proxima do ultimo", quando a molecula e atrafda, como mostrado 
acima. A glicose e classificada como uma aldo-hexose, aldo porque se trata de aldefdo e hex 
porque tern seis carbonos. D-(+)-glicose e encontrada em varias fontes naturais, entre as quais 
o mel e o milho. E tambem o "agucar do sangue" e serve como fonte energetica para a vida de 
muitos animais. Como ela gira o piano da luz polarizada para a direita, foi chamada dextrose. 

Os carboidratos mais simples sao os monossacarideos, os quais sao todos a?ucares. 
Um exemplo comum e a D-(+)-glicose: 


H 

OH—C 


H 

I 

c =0 
I 

c 


OH 

H 


H—C—OH 

I 

H—C—OH 

I 

H— C— OH 

I 

H 

D-(+)-glicose 
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Outro monossacandeo natural e a D-(-)-frutose: 


H 


H—C—OH 

I 

c=o 

I 


OH—C—H 

I 

H—C—OH 

I 

H—C—OH 

I 

H—C—OH 

I 

H 


D-(-)-frutose 


Que e uma ceto-hexose, pois apresenta estrutura de cetona. A frutose e encontrada nas 
uvas e no mel. 

Estritamente falando, monossacarfdeos no estado solido, apresentam formas ciclicas. 
Em solugao, as formas ciclicas predominam, mas estao em equilfbrio com as formas acfclicas, 
como aquelas mostradas anteriormente. As formas ciclicas da D-(+)-glicose e da D-(-)- 
frutose sao mostradas a seguir: 


ch 2 oh 

CH 2 OH 

i/r°\i 

r n n 

c c 

ixf y c \ 

HO Y_OH 

1 1 

l\H HO/| 

HO \l l/CH,OH 

c—c 

1 

H OH 

OH H 

D-(+)-glicose 

D-(-)-frutose 


Dissacarideos sao constitufdos por dois monossacarfdeos ligados entre si. O 
dissacarfdeo mais comum e sacarose. Pode ser considerada como uma molecula de D-(+)- 
glicose que se ligou a uma de D-(-)-frutose pela eliminatjao de uma molecula de agua. Sua 
estrutura e: 
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A sacarose e o agucar mais comum, sendo obtido comercialmente da cana-de-agucar e 
da beterraba. A sacarose sofre hidrolise por catalise acida ou da enzima invertase, originando 
as moleculas de glicose e frutose. A mistura desses dois agucares e chamada agucar invertido 
e e encontrada no mel. 

A ligagao de varios agucares produz polissacarideos. Urna forma de amido, a amilose, 
e composta de unidades de D-(+)-glicose ligadas entre si, conforme e visto a seguir: 



Esse tipo de ligagao e chamada ligagao a. Amidos naturais consistem em misturas de 
amilose e amilopectina, que e semelhante a amilose, com excegao de que as cadeias das 
unidades de glicose estao cruzadas atraves de grupos CH 2 OH laterais. 

O carboidrato mais abundante, alias, o composto organico mais abundante, e a 
celulose. Trata-se de um polissacarfdeo com estrutura semelhante a da amilose, diferenciando- 
se apenas pela ligagao entre as unidades de glicose: 
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Esta ligagao e chamada ligagao p. E interessante observar que a ligeira diferenqa no 
modo das unidades de glicose se ligarem no amido e na celulose determina o fato de estas 
substancias poderem ou nao ser digeridas por nos. Se os nossos organismos possufssem uma 
enzima capaz de hidrolisar a celulose, poderfamos, talvez, viver de arvores, ou ate mesmo de 
papel. 

PROTEINAS 

Proteinas sao compostos de alta massa molecular, constitufdos por muitos 
aminoacidos ligados entre si. Aminoacido e uma molecula bifuncional que possui os grupos 
funcionais amino e acido carboxflico. Alguns exemplos de aminoacidos sao: 


0 0 

0 

II II 

II 

ch 2 — c—oh ch 3 ch — c—oh 

CH,CH—CH — C—OH 

1 1 

1 1 

NH, NH 2 

ch 3 nh 2 

glicina alanina 

valina 

0 

0 

II 

II 

CH 3 CHCH,CH—C — OH 

ch 3 ch,chch—c—oh 
■ 1 1 

1 ’ | 
ch 3 nh 2 

| nh 2 


ch 3 

leucina 

isoleucina 


Vinte aminoacidos diferentes sao encontrados nas proteinas da maioria dos animais. 
Alguns sao chamados aminoacidos essenciais, porque nao podem ser sintetizados pelos 
organismos dos animais e devem, portanto, ser ingeridos como os alimentos. O numero de 
aminoacidos essenciais varia de um animal para outro. Oito aminoacidos sao essenciais para o 
homem, nove para o cao e dez para as abelhas. 
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Em cada aminoacido, com excegao da glicina, o atomo de carbono ao qual esta ligado 
o grupo amino e assimetrico, tomando possfvel a existencia de enantiomeros. E extremamente 
interessante que apenas L-aminoacidos sao encontrados nas protemas. Os aminoacidos estao 
unidos nas protemas por meio de ligagoes que resultam da reagao de um grupo amino de um 
aminoacido com o grupo carboxila de outro aminoacido. Estas ligagoes se chamam ligagoes 
peptidicas: 


O H H O H H 

II I I r -, II I I 

HO— c— c— n 4-H + HO+C—c—N—H- 

I ^^ I 

R R 


O H H O H H 

II I I II I 

HO—C—C-r-N—C-pC—N—H +(H 2 Oj 
R 




ligagaopeptfdica 


Quando apenas poucos aminoacidos estao ligados assim, o produto e chamado 
peptidio. Peptfdios naturais incluem os hormdnios. Insulina e um hormonio peptfdico tfpico, e 
constitufda de 51 aminoacidos em duas cadeias ligadas entre si por meio de duas ligagoes 
dissulffdicas —S—S— cruzadas. 

Quando muitos aminoacidos, digamos mais de 60, se encontram ligados entre si, a 
molecula resultante e classificada como protema. Algumas protemas tern massas moleculares 
da ordem de milhoes. Cada protema tern sua seqiiencia propria, especffica, de aminoacidos. 
Esta seqiiencia e conhecida como estrutura primaria da protema. A protema hemoglobina, 
encontrada nos globulos vermelhos do sangue, consiste em quatro cadeias, cada uma de 146 
aminoacidos.A seqiiencia em cada cadeia e especffica.A doenga genetica anemia falciforme 
consiste numa condigao em que duas das cadeias da hemoglobina possuem uma unidade de 
aminoacido valina, enquanto a unidade de acido glutamico esta presente na hemoglobina 
normal. Esta diferenga, aparentemente insignificante, reduz enormemente a capacidade dos 
globulos vermelhos de transportar oxigenio, sendo que as celulas adquirem uma forma de 
arco em vez de disco. 

A estrutura secundaria de uma protema e o modo em que a cadeia de aminoacidos e 
dobrada ou curvada. As duas estruturas proteicas principais sao a a e a p. A estrutura a e uma 
he lice de mao direita, uma espiral em forma de rosea direita. A cadeia proteica e mantida 
nesta posigao por ligagoes de hidrogenio entre o grupo amino de um aminoacido e o oxigenio 
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carboxflico de um outro aminoacido pertencente a espiral adjacente da helice. A la e um 
exemplo de uma protema com estrutura a-helicoidal. 

A estrutura secundaria P de uma protema consiste em varias cadeias proteicas 
esticadas umas perto das outras, sendo as cadeias adjacentes mantidas juntas por ligagoes de 
hidrogenio. O resultado e uma folha trangada ou enrugada. A estrutura P e encontrada na 
protema da seda. 

A estrutura terciaria de uma protema e a forma tridimensional em que e curvada uma 
protema a-helicoidal. Protemas especfficas possuem estruturas terciarias especfficas que sao 
mantidas por ligagoes do hidrogenio, ligagoes dissulffdicas e forgas eletrostaticas. 

Algumas protemas tern estruturas quaternarias. Elas indicam as maneiras pelas varias 
moleculas de protemas se arranjam no espago para formar uma grande unidade. A estrutura 
quaternaria de hemoglobina e o arranjo das suas quatro cadeias a-helicoidais dobradas. 


RESUMO 

A introdu§ao a qufmica organica comegou com uma discussao sobre os 
hidrocarbonetos, compostos contendo unicamente carbono e hidrogenio. Hidrocarbonetos 
saturados sao compostos cujas moleculas nao contem ligagoes multiplas. Os alcanos sao 
hidrocarbonetos saturados de formula geral C„H 2 „ + 2 . Eles podem ser normais (de cadeia 
linear) ou de cadeia ramificada. Os cicioalcanos sao hidrocarbonetos saturados de formula 
geral C„H 2 „ e sao constitufdos de cadeias carbonicas fechadas em aneis. 

Hidrocarbonetos insaturados contem liga?oes multiplas. Incluem os alcenos (C„H 2 „), 
que contem ligagoes duplas, e os alcinos (C„H 2 „ _ 2 ), que contem ligagoes triplas. A isomeria 
cis-trans 6 possfvel nos alcenos, mas nao nos alcanos ou alcinos. Os hidrocarbonetos 
insaturados soffem varias rea?oes de adigao eletrofilicas, em que a ligagao multipla e 
convertida numa de ordem menor. 

Hidrocarbonetos aromaticos contem um tipo especial de insaturagao. Os compostos 
aromaticos mais comuns contem em sua molecula o anel benzenico. A molecula de benzeno, 
C(,H 6 , tern um anel de seis atomos de carbono e cada carbono esta ligado a um hidrogenio. 
Tres ligagoes n encontram-se deslocalizadas sobre o anel, contribuindo para a estabilidade 
desta estrutura. Os hidrocarbonetos aromaticos sao facilmente pouco reativos, mas podem ser 
submetidos a rea?oes de substituigao catalftica em que um ou mais hidrogenios sao 
substitufdos por outros atomos ou grupos. 
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Uma variedade de compostos organicos pode ser considerada como derivada de 
hidrocarbonetos. Eles contem grupos funcionais ligados a resfduos hidrocarbonicos. Neste 
capftulo mencionamos os alcoois, os eteres, os aldeidos, as cetonas, os acidos carboxilicos, 
os esteres e as aminas. Aos compostos de cada classe podem ser atribufdos nomes IUPAC ou 
comuns, sendo que eles sofrem reagoes qufmicas semelhantes. 

Isomeria otica e apresentada por moleculas organicas que possuem um atomo de 
carbono assimetrico. Os sfmbolos (+) e (-) sao empregados para indicar a rotagao do piano da 
luz polarizada ao sentido horario e anti-horario, respectivamente. 

Carboidratos e protemas sao duas classes de compostos bioquimicamente 
importantes. Carboidratos sao poliois que sao tambem aldeidos ou cetonas. Os mais simples 
sao os monossacarideos dois monossacarideos ligados entre si constituem um dissacarideo. 
Polissacarideos sao polfmeros naturais constitufdos de monossacarideos. Incluem amido e 
celulose, que diferem especialmente na ligagao entre os monomeros de glicose. 

Protemas sao tambem polfmeros naturais. Trata-se de moleculas com longas cadeias, 
constitufdas de muitos aminoacidos ligados entre si por meio de ligagoes peptidicas. 
Protemas existem em formas muito complexas e podem ser descritas em termos de estruturas 
primaria, secundaria, terciaria e, as vezes, quaternaria. 

PROBLEMAS 

Carbono e Compostos Organicos 

23.1 Por que existem tantos compostos de carbono? Que elemento forma o maior 
numero de compostos? Por que? 

23.2 E possfvel provar que nao existe algo como a "forqa vital"? Explique. 

23.3 Qual a origem da palavra organica? Como e empregada, hoje em dia, na 
qufmica? 

23.4 Esquematize uma estrutura de Lewis para cada uma das seguintes moleculas: 


CH 4 

c 2 h 2 

C 3 H 4 . 


c 2 h 6 

ch 4 o 


c 2 h 4 

ch 5 n 
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Hidrocarbonetos Saturados 

23.5 Escreva a formula estrutural para cada um dos alcanos seguintes: 

(a) 2 -metilpentano 

(b) 2,3,5-trimetilheptano 

(c) 2-metil-5-propildecano. 

23.6 Esquematize as formulas estruturais para todos os isomeros de formula: 

(a) C 4 H 10 

(b) C 5 H 12 

(c) C 6 H 14 

23.7 Por que nos alcanos nao ocorre a isomeria cis-trans? Tal isomeria e possfvel nos 
cicloalcanos? Explique. 


23.8 De o nome IUPAC a cada um dos seguintes compostos: 



CH,CH,CH,CH, 

1 ■ i 

ch 3 

1 


chch 3 

CH-C-CHCH: 

1 1 

(a) 

ch 2 ch 2 ch 3 

(c) CH 3 CH 3 


ch 3 ch 2 ch-ch 2 

ch 3 ch,chch 2 ch 3 

(b) 

1 I 

CH 3 CH 3 

(d) CH 3 CH 2 CHCH 2 CH 3 


23.9 Indique o produto da reagao de adigao com abertura do anel do ciclopropano 

com: 

(a) H 2 (b) Br 2 (c) HBr. 

23.10 A reagao de 1 mol de Cl 2 como 1 mol de um alcano e uma rea§ao de 
substituiqao em que atomo Cl substitui um atomo H formando uma molecula de HC1. Quais 
os produtos da reagao de 1 mol de Cl 2 com 1 mol de: 

(a) CH 4 (b) C 2 H 6 

(c) C 3 Hg (d) C 4 H 10 
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Hidrocarbonetos Insaturados 


23.11 Descreva os orbitais usados pelo carbono para formar ligagoes em: 

(a) C 2 H 4 

(b) C 2 H 2 

(c) CH 3 CHCH 2 

23.12 Escreva a formula estrutural de cada um dos seguintes compostos: 

(a) 3-hexeno 

(b) 1,4-pentadieno 

(c) 4,4-dimetil-2-hexeno 

(d) 2 -pentino 

(e) 3-penten-l-ino. 

23.13 De o nome IUPACa cada um dos seguintes compostos: 

H 

(a) CH 3 C =CCH 3 (d ) C h 3 C=C —CH 2 CH 3 

H H H 

(b) CH 3 CH 2 C=CCH 3 CH 3 

(c) CH 3 C =CCH 2 C=CCH 3 CH 3 CHC=CH, 

CH 3 


23.14 Aleno e propadieno. 

(a) Descreva os orbitais utilizados por cada carbono do aleno na formagao das ligagoes 

(b) Qual a relagao geometrica entre os quatro atomos de hidrogenio em tal molecula 

(c) Escreva a estrutura de cada dimetilaleno. 

23.15 Qual o produto de adi§ao de 1 mol de HBr a 1 mol de: 

(a) propeno 

(b) acetileno 

(c) 4-metil-2-pentino 

(d) 1 -bromopropeno 
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Hidrocarbonetos Aromaticos 


23.16 Descreva as ligaqoes do benzeno do ponto de vista da: 

(a) teoria de ressonancia 

(b) teoria MO 

23.17 Esquematize a formula estrutural e de o nome IUPAC a todos os isomeros dos 
seguintes compostos 

(a) dimetilbenzeno 

(b) trimetilbenzeno 

(c) tetrametilbenzeno 


23.18 Esquematize as formulas de ressonancia para: 

(a) Naftaleno (b) Antraceno (c) Fenantreno 



23.19 Escreva a formula estrutural para: 

(a) p-diclorobenzeno 

(b) m-bromonitrobenzeno 

(c) 1,3,5-trinitrobenzeno 

(d) o-clorotolueno 

(e) clorometilbenzeno 

Derivados dos Hidrocarbonetos 

23.20 De as estruturas e os nomes IUPAC a todos os isomeros acfclicos e saturados 
dos alcoois de cinco carbonos. 

23.21 Que tipo de composto e formado na oxida§ao de: 

(a) alcool primario 

(b) alcool secundario 

23.22 Uma mistura de metanol, etanol e acido sulfurico e deixada reagir a 135°C. 
Especifique cada um dos eteres formados. 
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23.23 Esquematize a formula estrutural para cada um dos seguintes compostos: 

(a) 3-cloro-2-pentanona (b) ciclohexanol 

(c) trietilamina (d) acido tricloroacetico 

(e) 3-hexanona (f) butirato de isopropila 

(g) 2,3-butanodiol (h) ciclodecanona 

(i) 2-etil-3-hidrohexanal (j) acido 2-cloropropanoico 

(k) 2-amino-3-metilheptano 

23.24 Explique por que o ponto de ebuligao do eter metflico e muito mais baixo do 
que o de seu isomero estrutural, o etanol. 

23.25 Acido oxalico HOOCCOOH e acido malonico HOOCCH 2 COOH, sao dois 
acidos dicarboxflicos. Justifique o fato de que o primeiro e um acido mais forte. 

23.26 Mostre que 1,2-diclorociclopentano existe em dois isomeros, cis e trans. 

23.27 Classifique cada um dos seguintes compostos, como amina primaria, secundaria 
ou terciaria: 

(a) CH3NHCH2CH3 

(b) CH3CH2CH2NH2 
(C) CH3NHCH2NH2 

(d) (CH 3 ) 2 NCH 2 CH 3 

23.28 Ordene os compostos a seguir em fungao da constante de dissociagao 
decrescente do acido: 

CH 3 CHCICOOH CH 3 CH2COOH CH 3 CCI 2 COOH CH 2 C1CH 2 C00H 

Isomeria Otica 

23.29 Qual o menor (a) hidrocarboneto e (b) composto de carbono que pode apresentar 
isomeria otica? 

23.30 De as formulas estruturais e os nomes de todos os isomeros do butanol, 
C 4 H 9 OH. 
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Carboidratos 


23.31 Defina os seguintes termos: monossacarfdeo, aldohexose, cetopentose. 

23.32 Os agucares mais simples sao uma aldotriose e uma cetotriose. Esquematize as 
estruturas correspondentes. Qual dos dois apresenta isomeria otica? 

23.33 Quais as semelhangas e diferengas entre celulose e amido? 

Protemas 

23.34 Um unico aminoacido nao apresenta isomeria otica. Qual e ele? Por que ele nao 
e enantiomerico? 

23.35 Descreva o que se entende por estrutura proteica primaria, secundaria, terciaria e 
quatemaria. 

23.36 Sabe-se que um determinado peptfdio consiste em seis aminoacidos diferentes. 
Quantas sequencias diferentes de aminoacidos sao possfveis para tal peptfdio? 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

23.37 Ciclohexano, CgHi 2 existe em dois isomeros conformacionais, ou conformeros, 
chamados de forma cadeia e forma barco. Esquematize ou construa modelos destas duas 
formas. 


23.38 (a) O carbono forma normalmente quatro ligagoes covalentes. Pode-se admitir 
uma molecula em que o carbono forme menos de quatro ligagoes? (b) Um atomo de carbono 
pode usar dois de seus orbitais 2 p para formar metileno, CH 2 , uma molecula de vida curta. 
Por que o metileno nao e uma molecula estavel? (c) Comente sobre a possibilidade da ligagao 
em C 2 ser uma ligagao quadrupla. 

23.39 (a) Explique, em termos de sobreposigao de orbitais, por que a rotagao e 
possfvel ao longo da ligagao simples C—C, mas nao ao longo de uma dupla. (b) Comente 
sobre o conceito de rotagao ao longo de uma ligagao tripla carbono-carbono. 
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23.40 Escreva a formula estrutural dos seguintes compostos: 

(a) 3,3-dimetilhexano 

(b) 3,3,4,4,5,5-hexametilnonano 

(c) 1,1,3-trimetilciclohexano 

(d) ciclopentilciclohexano 

23.41 Quais tipos de compostos sao representados pela formula geral C„H 2 „? 
Esquematize a estrutura de cada isomero de C 5 Hi 0 . 

23.42 Deduza uma formula geral para os dienos, hidrocarbonetos com duas duplas 
ligagoes. 

23.43 O ciclopentino tern somente uma existencia transitoria? Explique. 

23.44 Por que os alcoois terciarios nao sao facilmente oxidados? 

23.45 Esquematize as estruturas dos esteres que podem ser formados pela rea§ao do 
glicerol com acido propanoico. 

23.46 O acido carbonico e um acido carboxflico? O que e um anidrido? Qual e o 
anidrido do acido formico? 

23.47 Justifique a classifica$ao das ligagoes dupla e tripla como grupos funcionais. 

23.48 Mostre como um aminoacido pode reagir: 

(a) com acido 

(b) com base 

(c) com acido e base simultaneamente 

23.49 Por que a maioria dos acidos carboxflicos normais tern, aproximadamente, a 
mesma constante de dissocia?ao? 
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23.50 Prove que a estrutura abaixo e impossfvel: 



23.51 Descreva os orbitais empregados para as liga$oes em todos os atomos de: 

(a) formaldefdo (b) metilamina (c) acido acetico 

23.52 Na srntese dos aldefdos a partir dos alcoois e necessario minimizar a oxidagao 
posterior do produto ao acido carboxflico. Sugira um metodo para que isto seja possfvel. 

23.53 1,3-butadieno pode softer polimerizagao formando tres polfmeros diferentes. 
Desenhe as estruturas correspondentes. 

23.54 Sacarose e glicose sao freqlientemente empregadas na manufatura de doces. Que 
agucar atua como fonte de energia mais rapida para o organismo? Explicar. 

23.55 Numa celula eletrolftica um aminoacido migra numa diregao a pH baixo e na 
diregao contraria a pH alto. Explique. 

23.56 Foi provado que o angulo da liga$ao C—N—C na ligagao peptfdica e de cerca 
de 120°. Mostre como o angulo observado pode ser explicado por meio de uma forma de 
ressonancia contendo a dupla ligagao C = N. 

23.57 Descreva uma prova simples de laboratorio que permita diferenciar entre D- 
glicose e D-frutose. 

23.58 Se a massa molecular media dos aminoacidos e 115, quantos resfduos de 
aminoacidos estao presentes, aproximadamente, mima protema de massa molecular 700.000? 

23.59 Alem do ciclohexano, existem 15 isomeros cfclicos de formula CgHi 2 . Indique a 
estrutura de cada isomero. 
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Capftulo 24 

PROCESSOS NUCLEARES 

TO PI COS GERAIS 


24.1 RADIO ATIVIDADE 
Radioatividade natural 

Detec§ao e medida de radioatividade 
Series de desintegragoes radioativas 
Outros processos nucleares naturais 

24.2 A CINETICA DADESINTEGRAgAO NUCLEAR 
Desintegragao radioativa de primeira ordem 

Datagao radioqurmica 

24.3 REAgOES NUCLEARES 
Transmutagao 

24.4 ESTABILIDADE NUCLEAR 
O cinturao de estabilidade 
Fissao nuclear 

24.5 FISSAO, FUSAO E ENERGIA DE LIGAgAO NUCLEAR 
Yariagoes de massa e energia na fissao nuclear 

Energia de liga§ao nuclear 
Armas nucleares e reatores nucleares 
Fusao nuclear 

24.6 APLICAgOES QUIMICAS DA RADIOATIVIDADE 
Trag adores radioativos 

Tecnicas analrticas 
Modificagoes estruturais 
Difragao de neutrons 
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Ate agora, prestamos pouca atengao ao nucleo atomico, exceto ao considerar como a 
carga nuclear afeta as propriedades atomicas, tal como o raio atomico, a eletronegatividade, a 
energia de ionizagao etc. O nucleo em si permanece praticamente inalterado durante uma 
reagao qufmica. Profundamente enterrado no centro do atomo, ele parece alheio a todo o 
tumulto e mudangas que ocorrem na regiao extranuclear. Mas o nucleo atomico pode 
certamente softer mudangas, o estudo dessas alteragdes e focalizado neste capftulo. 

24.1 RADIO A TIVIDADE 

Em 1895, Wilhelm Rontgen descobriu que os raios-X, sao emitidos do anodo de um 
tubo de raios catodicos de alta voltagem. Menos de um ano depois, Antoine Memi Becquerel 
pensou que tinha encontrado uma fonte natural de raios-X: sulfato uranila de potassio, 
K 2 U0 2 (S0 4 )2 x 2H 2 0, mas, mais tarde, ele percebeu que os raios naturais emanados destes e 
de outros compostos de uranio eram diferentes dos raios-X de Rontgen. Foi Becquerel quern 
inventou a palavra radioatividade para descrever a produgao desses raios. 

Eventualmente, tres especies de emissoes radioativas naturais foram identificadas e 
caracterizadas e foi demonstrado que todas sao emitidas pelo nucleo atomico, provocando 
mudangas na composigao ou estrutura. Tais emissoes foram chamadas raios alfa, beta e gama. 
Raios alfa (a) consistem em um fluxo de partfculas (agora chamadas parti'culas alfa) que sao 
identicas a nucleos de 4 2 He. Raios beta (P) sao constitufdos de uma corrente de eletrons, 
geralmente de alta energia, chamadas parti'culas beta e designados °. 1 e. Aqui, o submdice -1 
indica a carga e o sobreescrito 0, a massa extremamente pequena do eletron. Raios gama (y) 
nao sao partfculas; sao radiagoes eletromagneticas, como raios-X, mas sao geralmente de 
frequencia mais alta e, portanto, energia mais alta (E = hv). 

RADIOATIVIDADE NATURAL 

Na ausencia de influences extemas, muitos nuclfdeos (E uma especie atomica especffica 
com certa composi9ao nuclear.) sao permanentemente estaveis. Porem, alguns nao o sao e sofrem 
decaimento radioativo, tambem conhecido como desintegragao nuclear. Tal processo e 
representado por uma equagao nuclear na qual o sfmbolo, o numero atomico (Z) e numero de 
massa (A) de cada partfcula sao especificados. A primeira radioatividade detectada por 
Becquerel foi o resultado de um decaimento alfa do isotopo de uranio, 238 92 U. A equagao 
nuclear para esse processo e escrita: 

238 92 U —► 234 90 Th + 4 2 He 

nuclfdio pai nuclfdio filho partfcula alfa 
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A equa§ao mostra que o nuclfdeo pai de uranio emitindo uma partfcula alfa forma o 
nuclfdeo filho torio. Note que a equagao acima mostra a conservagao dos nucleons (protons 
mais neutrons) e da carga. Em outras palavras, cada lado da equagao tern um total de 238 
nucleons e numero total de protons, ou cargas positivas, de 92. 

O nuclfdeo filho pode ser, por si mesmo, instavel. Por exemplo, o torio 234 soffe 
decaimento beta para formar o protactfnio 234: 

234 rp, _. 234 D „ , 0 

9 oTh —► 9iPa + -\e 

partfcula beta 

Nesse caso, pode ser visto que o numero total de nucleons no nuclfdeo filho e o 
mesmo do nuclfdeo pai. Porem, o filho tern um proton a mais que o pai; quando uma partfcula 
beta e emitida do nucleo de torio 234, um neutron e evidentemente convertido em um proton. 

A emissao gama e muito comum, geralmente acompanha outras especies de 
desintegra§oes e representa perda de energia quando o nucleo cai de um nfvel de energia 
mais'-alto para um mais baixo. (Ha estados de energia quantizada para o nucleo de um atomo, 
da mesma forma como ha para eletrons.) A emissao gama nao e explicitamente mostrada em 
equates nucleares, porque nem o numero de massa nem a carga mudam durante essa especie 
de emissao. 

Exemplo 24.1 Radonio 219 decai por emissao a. Que nuclfdeo filho se forma? 

Solugao: A perda de uma partfcula a significa que o nuclfdeo filho deve ter dois 
protons a menos e quatro nucleons a menos. Em outras palavras, a equa§ao nuclear e: 

219 89 Rn —► 215 84 (?) + 4 2 He 

Como 84 e o numero atomico do polonio, o nuclfdeo filho e 215 84 Po. 

A equagao nuclear completa e escrita: 

219 S9 Rn —► 215 S 4 Po + 4 2 He. 

Problema Paralelo Quando o torio 232 sofre decaimento a, qual nuclfdeo filho e 
formado? Resposta: 228 88 Ra. 
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Exemplo 24.2 Quando o chumbo 210 se desintegra, ele forma o bismuto 210. Que 
especie de decaimento e esse? 

Solugao: A equagao nuclear e: 

210 82 Pb —► 280 83 Bi + (?) 

Para conservar as cargas e os nucleons, escrevemos: 

210 82 Pb —► 280 83 Bi + °_ 1 (?) 

Claramente, a partfcula emitida e uma partfcula p, °^e. 

Problema Paralelo: Radio 228 soffe desintegragao nuclear para formar actfnio 228. 
Que partfcula e emitida? Resposta: uma partfcula p, ou °-\e. 

DETECT AO E MEDIDA DA RADIO A TIVIDADE 

Muitos metodos foram usados para detectar e medir a radioatividade. Um dos mais 
antigos e o do contador Geiger-Miiller, mostrado na Figura 24.1. A radiagao entra no tubo 
contador atraves da janela fina existente na extremidade. Ela colide com os atomos de argonio 
no interior do tubo, ionizando-os. A presenga de partfculas com carga dentro do tubo causa 
uma descarga eletrica entre o fio central e o tubo externo. Cada uma dessas descargas e 
detectada e o evento contado eletronicamente. 

Tao antigo quanto o contador Geiger-Miiller e o uso da fosforescencia para detectar 
radiagao de alta energia (ver Segoes 5.1 e 5.2). Atualmente, os contadores de cintilagao 
podem ser considerados como descendentes das antigas telas fosforescentes. Nos contadores 
de cintilagao, os cristais especiais dopados de haleto de metal alcalino, emitem pequenos 
lampejos de luz ao serem atingidos pela radiagao de alta energia. Esta luz e detectada por um 
tubo fotomultiplicador, uma fotocela ultra sensfvel, que por sua vez esta ligada a um 
amplificador e contador eletronico. 
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Figura 24.1 o contador Geiger-Mliller. 

Emulsdes fotograficas foram usadas por muitos anos na observagao do rastro de 
partfculas de alta energia. De maneira semelhante sao usadas camaras de vapor, nas quais o 
percurso de uma partfcula pode ser visto pelo trago deixado pela condensa§ao de gotfculas de 
agua, ou outro lfquido, na camara supersaturada de vapor. Na camara de bolhas, o caminho 
das partfculas e revelado pela formagao de bolhas minusculas no hidrogenio lfquido e, na 
camara de centelhas, pelo aparecimento de fafscas entre eletrodos delgados de cargas opostas. 
Nas camaras de vapor, de bolhas ou de centelhas o tra§ado e em geral fotografado para se ter 
um registro permanente. 

SERIES DE DESINTEGRA£OES RADIOATIVAS 

Se um nucleo e instavel, ele se desintegra, e se o nucleo filho e instavel, ele tambem se 
desintegra. Este processo continua ate que se forme um nucleo estavel. A seqiiencia ordenada 
de nucleos instaveis que leva a forma§ao de nucleos estaveis e chamada de serie de 
desintegragao radioativa. Existem varias series naturais de desintegragao. Uma delas, a serie 
do uranio, comega com 238 92 U radioativo e termina com o 206 82 Pb, que e estavel. Esta serie e 
vista na Figura 24.2. Como se pode observar, cada emissao alfa reduz o numero de massa de 4 
e o numero atomico de 2, a medida que o 4 2 He abandona o nucleo. De maneira semelhante, 
toda emissao beta deixa o numero de massa inalterado, mas aumenta o numero atomico de 1, 
quando °_i<? deixa o nucleo. A sucessao de desintegra$oes nucleares continua atraves de uma 
serie de nuclfdeos intermediaries, ate que o 206 82 Pb, que e estavel, e produzido. Observe que 
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em varios lugares existem seqliencias laterals. Por exemplo, ha duas maneiras do 218 84 Po se 
desintegrar a 214 83 Bi. 


OUTROS PROCESSOS NUCLEARES NATURAIS 

Muitos anos depois da descoberta dos processos de emissao alfa, beta e gama, um 
quarto tipo de desintegra§ao natural foi observado: captura eletronica (CE). Nesse caso, o 
nucleo captura um eletron extranuclear: 


CE 

i 9 K + -\e ► isAr 

Note que o numero de massa permanece inalterado, enquanto o numero atomico 
diminui de uma unidade. Geralmente o eletron pertence a camada K, que tem um maximo na 
sua curva probabilidade-densidade (Segao 6.4) imediatamente adjacente ao nucleo (ver Figura 
6.14). Neste caso o processo e chamado captura K. 

Uma quinta especie de desintegragao natural e a fissao espontanea, que discutiremos 
na Segao 24.5. 

24.2 A CINETICA DA DESINTEGRA p4 O NUCLEAR 

A velocidade da desintegragao nuclear e proporcional ao numero de nucleos instaveis 
presentes na amostra. Usando o simbolismo da cinetica qufmica introduzida no Capftulo 13 e 
considerando N o numero de nucleos pais em uma dada amostra, podemos escrever: 


Velocidade de desintegrasao = - ^ = kN 


Onde lea constante de proporcionalidade e(eo tempo. Esta equagao descreve uma 
reagao de primeira ordem; a desintegragao nuclear, portanto, segue uma cinetica de primeira 
ordem. 
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Figura 24.2 A serie de desintegragao radiotiva do uranio. [Meia-vida e mostrada em 
segundos (s), minutos (min), dias (d) ou anos (y).] 

DESINTEGRA£AO RADIOATIVA DE PRIMEIRA ORDEM 

Na Segao 13.2 estabelecemos que por meio do calculo e possivel tomar a lei da 
velocidade de primeira ordem acima e derivar a relagao: 



Onde N, nesse caso, e o numero de nucleos pais no tempo 16 No o numero a t = 0. Isto 
pode ser escrito como: 






Esta rela§ao util fornece a fra§ao de nucleos instaveis e N/No, remanescente, depois de 
decorrido o tempo, t. 

Exemplo 24.3 A constante de velocidade da desintegraqao a do 222 86 Rn e 0,18 dia” 1 . A 
que quantidade sera reduzida a massa de 4,5 x 10' 5 g desse nuclfdeo depois de um perfodo de 
8,5 dias? 

Solugao: Considerando que para qualquer nuclfdeo a massa e o numero de atomos 
devem ser proporcionais, podemos escrever: 

In — = -0,18: 

*0 

Onde xoex sao as massas de radonio no infcio e no tempo t, respectivamente. Substituindo, 
teremos: 

In--—— = -(0,18 dia -1 )(8,5 dias) 

4,5 x 10 -5 g 

Ou: jc = 9,7xl0" 6 g 

Problema Paralelo: A constante de velocidade de reagao para o decaimento P do 
90 38 Sr e 2,50 x 10' 2 ano 1 . Qual a quantidade de estroncio 90 tendo uma massa de 0,100 g que 
estara presente depois de um perfodo de 10 anos? Resposta: 0,0779 g. 


A estabilidade de um nuclfdeo e medida por sua meia-vida, t Vl . Como vimos na Segao 
13.2, esse e o perfodo de tempo necessario para que a metade de um reagente desaparega. Para 
qualquer desintegragao nuclear, entao, podemos escrever: 
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Exemplo 24.4 Dos dados do Exemplo 24.3, calcule a meia-vida do 8 6Rn. 
Solucao: 

0,693 0,693 


1/2 k 0,18 dia -1 
= 3,8 dias 


Problema Paralelo A constante de velocidade de reagao para um decaimento P do 
90 38 Sr e 2,50 x 10' 2 ano 1 . Calcule o valor de meia-vida para o estroncio 90. Resposta: 27,7 
anos. 

DATAgAO RADIOQUIMICA 

Um dos usos da desintegra§ao radioativa consiste na determinagao da idade de 
relfquias antigas, fosseis, rochas etc. Por exemplo, a serie de desintegragao do 238 92 U no 
diagrama da Figura 24.2 e usada para datagao do uranio. Como a primeira fase da serie de 
desintegragao e, de longe, a de meia-vida, a serie e semelhante a uma reatjao qufmica em 
multi-etapas, cuja primeira etapa e a determinante de velocidade. Nesse caso, o numero de 
atomos de chumbo (o produto estavel final) e essencialmente igual ao numero de atomos de 
uranio que se desintegrou. Na determinagao da idade de rochas e alguns artefatos, 
principalmente inorganicos, o numero de atomos de uranio e de chumbo sao obtidos pela 
analise, e o total equacionado com o numero de atomos de uranio a t = 0, isto e, quando as 
rochas se formaram. Se a meia-vida do uranio 238 e conhecida (4,5 x 10 9 anos), a idade das 
rochas pode ser calculada do numero de atomos de uranio presentes em rela§ao ao numero 
original. As rochas mais antigas encontradas ate agora tern uma idade de cerca de 3 x 10 9 
anos, determinada por esse metodo. 

Exemplo 24.5 Uma certa amostra de rocha contem 1,3 x 10' 5 g de uranio 238 e 3,4 x 
10' 6 g de chumbo 206. Se a meia-vida de 238 92 U e 4,5 x 10 9 anos, qual a idade da rocha? 

Solugao: Inicialmente devemos encontrar quantos gramas de uranio 238 se 
desintegraram. 

238 g 238 U mol -1 , 

3,4 x lO^g 206 Pb x -—-r = 3,9 x 10 g 238 U desintegrados 

206 g 206 Pb mol -1 


Total 238 U no infcio 1,3 x 10' 5 g + 3,9 x 10' 6 g = 1,7 x 10' 5 g 

Seja x = gramas de uranio 238 em um tempo presente (tempo t). Entao: 


654 



In — = -kt 
x o 



Da meia-vida podemos determinar a constante de velocidade k (ver Segao 13.2): 


0,693 

^ 1/2 


0,693 

4,5 x 10 9 anos 


= 1,5 x 10 -10 ano 1 


E entao, pela substituigao: 


t 


- in 


1,3 x 10~ 5 > 
1,7 x 10 -5 , 


1,5 x 10 -10 ano -1 


= 1,8 x 10 9 anos 


Problema Paralelo Uma amostra de rocha e encontrada e contem 2,1 x 10' 4 g de 
uranio 238 e 2,5 x 10' 5 g de chumbo 206. Se areia-vida do 238 92 U e 4,5 x 10 9 anos, qual a 
idade da rocha? Resposta: 8,6 x 10 s anos. 

A datagao do carbono e usada para substancias que fizeram parte de organismos 
vivos. Na atmosfera superior os neutrons das radiagoes cosmicas bombardeiam os nucleos de 
nitrogenio 14 para formar carbono 14: 

14 7 N + —► 14 6 C + \H 

O nucleo do carbono e instavel e se desintegra formando 14 7 N atraves de emissao beta: 

14 6 C —► 14 7 N + \e ty 2 = 5730 anos 

Assume-se que a relagao carbono 14 para carbono 12 se mantem constante por 
milhares de anos e que o 14 6 C oxidado a C0 2 e absorvido pelas plantas, que sao entao 
ingeridas pelos animais, que excretam o carbono 14 etc., de tal maneira que a rela?ao entre os 
dois isotopos permanece constante durante o tempo de vida da planta e do animal. Mas depois 
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da morte, o carbono 14 continua se desintegrando no organismo e nao e substitufdo, e assim, a 
relagao 14 6C/ 12 6C comega a diminuir. A partir da relagao observada na pega antiga de madeira, 
no osso etc., a idade do objeto pode ser determinada. 


Exemplo 24.6 Uma raspadeira antiga foi encontrada numa escavagao arqueologica na 
Africa. A relagao 14 6C/ 12 6C e 0,714 da relagao atmosferica atual. Qual a idade da raspadeira? 

Solugao: A partir da meia-vida da desintegragao beta do carbono 14 calculamos a 
constante de velocidade: 

k = 0,693 

1 1/2 


0,693 = 1,21 x 1CT 4 ano -1 


5730 anos 


Como no Exemplo 24.5, teremos: 


-In — 


-In 0,714 
1,21 x 10 -4 ano" 


Problema Paralelo Um fragmento de osso encontrado em um sftio arqueologico tern 
a relagao carbono 14-carbono 12 de 0,839 da relagao atmosferica atual. Qual a idade do 
fragmento? Resposta: 1450 anos. 


24.3 REA (JOES NUCLEARES 

A emissao natural de uma partfcula alfa ou beta transforma um determinado nucleo em 
novo nucleo com numero diferente de protons. Assim, cada uma dessas desintegra§oes 
radioativas representa a transmutagao de um elemento em outro. Transmutagao tambem pode 
ser efetuada artificialmente. (O sonho dos antigos alquimistas foi realizado.) 

TRANSMUTAGAO 

Em 1919, Rutherford bombardeou nitrogenio 14 com partfculas alfa obtidas da 
desintegragao radioativa do radio. Os nuclfdeos produzidos eram de oxigenio 17 e a equa§ao 
abaixo representa a primeira transmutagao artificial de sucesso: 
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'*N + pie -» [‘gF] -> ”0 + JH 

0 intermediary altamente instavel, um estado excitado do fluor 18, e algumas vezes 
chamado de nucleo composto. Sua meia-vida e menos que 10' 12 s e sua desintegragao por 
emissao de um proton da origem ao oxigenio 17 estavel. 

Em muitos casos, o produto de uma reagao de bombardeio nuclear e instavel e produz 
subseqtiente desintegra§ao radioativa. Por exemplo, quando o nucleo do cobalto 59 e 
bombardeado com um neutron de alta energia, a seguinte reagao ocorre: 

27 C ° + 0 n -» [S C °] “» 25^ + 2 He 

Porem, o manganes 56 produzido nao e estavel, desintegrando-se com uma meia-vida 
de 2,6 h e formando-se o ferro 56, que e estavel: 

>n -> «Fe + > 


Este e um exemplo de radioatividade induzida ou artificial. 

A radioatividade induzida ilustra varias maneiras de desintegragao que nao sao 
encontradas na radioatividade natural. Uma dessas e a emissao de neutrons, como pode ser 
ilustrada em um dos modos de desintegragao do bromo 87: 


87 

35 


Br -» 


35 


’Br 


o 


n 


Outra forma de desintegra§ao muito comum e a beta-positiva (P + ), tambem conhecida 
como emissao de positrons. Partfculas beta sao mais propriamente chamadas beta-negativas 
(P - ), para distingui-las das partfculas P + , que sao positrons, °-\e. Um positron e uma partfcula 
que tern a massa de um eletron, mas com uma carga positiva. Um exemplo de desintegragao 
P + e a do nuclfdeo de nitrogenio 13: 

‘^N '^C + 
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A radioatividade induzida e a transrnutagao artificial sao possfveis por causa do 
desenvolvimento de aceleradores de partfculas de alta energia como o ticlotron, o sincrotron 
e o acelerador linear. A Figura 24.3 mostra o diagrama esquematico do cfclotron. Eletrodos 
metalicos ocos e rarefeitos, chamados dees, sao montados entre os polos de um grande ima 
(nao mostrado no diagrama) e uma fonte de corrente altemada de alta frequencia e conectada 
aos dees. Os protons injetados no centra percorrem uma espiral cada vez mais larga. Eles 
ganham energia consideravel a medida que giram e finalmente colidem com um alvo. Durante 
a operagao sao os aceleradores de partfculas que produzem feixes de partfculas com energias 
superiores a 1000 Be V (bilhoes de eletron-volts). 

Os elementos transuranicos, aqueles que seguem o uranio na tabela periodica, foram 
preparados por tecnicas de bombardeio. Por exemplo, o neptunio (Z = 93) foi sintetizado pelo 
bombardeio de nucleos de uranio 238 com deuterons, nucleos de hidrogenio 2: 



Figura 24.3 O cfclotron (esquematizado). 
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Os atomos de numeros atomicos mais altos foram preparados por bombardeio, usando 
partfculas relativamente massivas como as de 10 5 B, l2 (,C e 14 7 N. O unnilpentium (Unp, Z = 
105), por exemplo, foi sintetizado pelo bombardeio do califomio 249 com nucleos de 
nitrogenio 15: 

2 ^Cf + '^N “"Unp + 4 ‘n 

24.4 ESTABILIDADE NUCLEAR 

Embora uma discussao extensa dos fatores que contribuem para estabilidade e a 
instabilidade do nucleo esteja alem dos objetivos deste livro, algumas poucas observagoes sao 
necessarias. Primeiro, com excegao do 1 ]H, todos os nucleos estaveis contem pelo menos um 
neutron. Segundo, a medida que o numero de protons do nucleo aumenta, o numero de 
neutrons por proton aumenta nos nucleos estaveis. Aparentemente, os neutrons sao 
necessarios para impedir uma autodestruigao do nucleo como resultado da repulsao proton- 
proton, e quanto maior o numero de protons que esta presente no nucleo, tanto maior devera 
ser a relagao neutron/proton para que o nucleo seja estavel. Terceiro, quando ha mais de 83 
protons num nucleo, nenhum numero de neutrons o estabilizara. Na tabela periodica, o 
bismuto (Z = 83) e o ultimo elemento que tern isotopo estavel. 

O CINTURAO DE ESTABILIDADE 

A Figura 24.4 apresenta um grafico dos numeros de neutrons e de protons para todos 
os nucleos estaveis. Esses nucleos se encontram num cinturao de estabilidade, a regiao no 
grafico na qual a relagao neutron-proton esta proxima de 1 para os nucleos mais leves, mas no 
qual a relagao cresce a medida que o numero de protons cresce. Assim, no 6 3 Li a relagao e 1:1, 
no 110 48 Cd e 1,29:1 e no 202 80 Hg e 1,53:1. 

Nessa especie de mapa neutron-proton, os nucleos instaveis podem estar acima, abaixo 
ou entre os extremos do cinturao de estabilidade. Aqueles que estao acima do cinturao tern 
uma relagao neutron-proton muito alta, aqueles que estao abaixo, uma relagao muito baixa e 
aqueles que estao alem do cinturao simplesmente tern nucleons demais para serem estaveis. 
Os nucleos nessas regioes tendem a se transformar em nucleos de dentro do cinturao ou, pelo 
menos, proximos a ele. 

Nucleos que estao acima do cinturao de estabilidade diminuem sua relagao neutron- 
proton atraves de desintegragao (3” ou, menos comumente, emissao de neutrons. No processo 
de desintegragao P“: 
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133 


'Xe 


■*Cs + 


O nuclfdeo filho de cesio e estavel, mas em alguns casos sao necessarias varias 
desintegragoes sucessivas ate que o nucleo atinja o cinturao de estabilidade. Por exemplo, 
antimonio 131 sofre tres desintegragoes p~ sucessivas para formar um nucleo estavel: 


« sb -» 

,31 Te + °e 
52 * -r 




i -> 

13l I + 

53 -1 




i-> 

’JlXe + °e 




54 -1 


Um processo ocasionalmente observado para diminuir a relagao neutron-proton e a 
emissao de neutrons. Um exemplo e: 

3 ^ -» 36 ^ + > 


Nucleos situados abaixo do cinturao de estabilidade aumentam a relagao neutron- 
proton por emissao P + (positron) ou por captura eletronica. Um exemplo de emissao P + e: 


105 

48 


Cd -> 


105 

47‘ 


Ag + 


Na captura eletronica (CE) um eletron de baixa energia e capturado pelo nucleo: 


127 

54 


Xe + 


53 


E a energia liberada no processo e em geral emitida na forma de raios-X. 

Algumas vezes, nao e uma relagao neutron-proton desfavoravel que produz a 
desintegragao. Mais propriamente, o numero total de nucleons pode ser tao grande que a forga 
de ligagao nuclear nao e suficientemente forte para mante-los juntos. Em outras palavras, o 
nuclfdeo esta alem do final do cinturao de estabilidade. Esta situagao geralmente leva a uma 
emissao alfa, porque assim o nucleo pode se livrar de dois protons e dois neutrons ao mesmo 
tempo: 
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Numero de neutrons, A~Z 



Numero de prdtons, Z 


Figura 24.4 Cinturao de estabilidade. 

Se o nuclfdeo filho ainda esta alem do cinturao de estabilidade, varias emissoes 
sucessivas podem ocorrer, como na serie de desintegragao do uranio 238 (Figura 24.2). 





FISSAO NUCLEAR 


Algumas vezes um nucleo que esta muito alem do cinturao de estabilidade se quebra 
em dois pedagos, em vez de emitir uma sucessao de partfculas alfa. Esse processo, a fissao 
nuclear, e uma das maneiras, considerada pouco comum, pela qual o uranio 235 se desintegra 
espontaneamente: 


235 

92 


u 


“Ba + 


* Kr + 


3 o" 


Como se pode ver na equagao, o nucleo de uranio se divide em dois fragmentos, 
libertando tres neutrons. 

A fissao do uranio 235 descrita acima e um processo natural. A fissao pode ser 
induzida, entretanto, quando um nucleo de uranio 235 captura um neutron lento ou termico: 


235 

92 


U + 



'Sr + 


143 

54 


Xe + 3 


i 

o 


n 


Essa equagao representa uma das muitas maneiras pelas quais o nucleo de uranio 235 
pode sofrer fissao induzida. Outras maneiras incluem: 


235 ! 

92 


V + '« - [« U ] - *Kr + *> + 3 


235- 


92 U + & 


T 236, 


v 


38 Sf + M Xe + 2 > 


Assim, os fragmentos de fissao sao variaveis. Quando muitos nuclfdeos de uranio 235 
sofrem a fissao, inumeros fragmentos, com as mais variadas massas, sao produzidos. A Figura 
24.5 mostra os rendimentos dos varios produtos da fissao induzida do uranio 235. A fissao 
nuclear e o processo que produz energia nas bombas atomicas e nos reatores nucleares (ver 
Segao 24.5). 
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24.5 FISSAO, FUSAO E ENERGIA DE LIGAQAO NUCLEAR 

Todos nos sabemos da enorme quantidade de energia que pode ser obtida de um 
processo nuclear. De onde esta energia provem e por que ela e tao poderosa? A resposta e 
dada pela equagao de Einstein, E = me 2 (refere-se a Segao 6.2), baseada na ideia de que massa 
pode ser convertida em energia e vice-versa. (Ou, talvez melhor, massa e energia sao 
diferentes, mas sao manifestagoes interconvertfveis.) 


VARIATES DE MASSA E ENERGIA NA FISSAO NUCLEAR 

Na fissao nuclear ha uma significativa perda de massa, isto e, a massa total dos 
produtos e menor que a dos reagentes. Por exemplo, considere a reagao: 


235 

92 


U + 


94, 


Sr ■+■ 


139- 


5 ;xe + 3 ' 0 n 


Agora, vamos comparar as massas dos produtos com as dos reagentes. Com os dados 
seguintes: 


Particula 

Massa, u 

Atomo de 235 92 U 

235,0439 

Atomo de 94 3 sSr 

93,9154 

Atomo de 139 54 Xe 

138,9178 

Neutron 

1,0087 


Calculamos a variagao de massa total, Am, que resulta do processo de fissao anterior 
do nuclfdeo de uranio 235: 


Am = £ (massa) produtos - £ (massa) reagentes 

= [93,9154 + 138,9178 + 3 (1,0087)] - [235,0439 + 1,0087] u 
= - 0,1933 u 

O sinal negativo indica que o sistema perde 0,1933 u por atomo de uranio. Isso 
corresponde a uma perda de 0,1933 g mol' 1 ou 1,933 x 10" 4 kg mol' 1 . A velocidade da luz no 
vacuo, c, 6 2,998 x 10' 8 m s' 1 e, assim, calculamos a energia que e equivalente a perda de 
massa observada usando a equagao de Einstein: 
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E = me 2 

= (1,933 x 10' 4 kg mol' 1 ) (2,998 x 10 s m s' 1 ) 2 
= 1,737 x 10 13 kg m 2 s' 2 mol' 1 

Como 1 kg m 2 S' 2 e 1 J, a energia e 1,737 x 10 13 J mol’ 1 , ou 1,737 x 10 10 kJ mol' 1 . 

Podemos ver que a quantidade de energia produzida pela fissao de um mol de atomo 
de uranio 235 e colossal. Ela e maior, por um fator de cerca de um milhao, que a energia 
desprendida numa reagao qufmica altamente exotermica. Na fissao nuclear, cerca de sete 
oitavos desta energia aparece na forma de energia cinetica dos produtos e um oitavo como 
energia eletromagnetica (radiante). 


ENERGIA DE LIGAQAO NUCLEAR 

A estabilidade de um nucleo e medida atraves da sua energia de ligagao, a energia 
liberada quando ele e formado a partir dos componentes protons e neutrons. Por exemplo, 
consideremos a forma§ao do nucleo de 57 2 7 Co, massa = 56,9215 u, com 27 protons e 30 
neutrons. Como a massa do proton e 1,00728 u e a do neutron 1,00866 u, a perda de massa 
que ocorre quando o nucleo de cobalto 57 se forma e: 


Massa de 27 protons = 27 (1,00728) 

Massa de 30 neutrons = 30 (1,00866) 

Menos a massas do nucleo 51 nCo 

Perda de massa 


= 27,1966 u 

= 30,2598 u 

57,4564 u 
-56,9215 u 
= 0,5349 u 
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Figura 24.6 Energia de liga§ao nuclear. 


0,5349 u x - = 8,882 x 10 -25 g 

6,022 x 10 23 u 


Que corresponde a: 


8,882 x 1(T S kg 


= (8,882 x 1(T 8 kg) (2,998 x 10 s (m s' 1 ) 2 = 7,984 x 10' 1 


As energias de ligagao no nucleo sao geralmente expressas por nucleon. Como ha 57 
nucleons no 57 27 Co, a energia de ligagao nuclear e: 

7,983 x 10- n J , ,- 12t , 

————-= 1,401 x 10“ 12 J nucleon -1 

57 nucleons 





A Figura 24.6 mostra a maneira pela qual a energia de ligagao nuclear varia em fungao 
do numero de massa. O grafico mostra que, quando o uranio 235 sofre fissao produzindo dois 
fragmentos mais leves (com numeros de massa proximos aos do meio da curva), ha um 
aumento de estabilidade, a medida que a energia de ligagao por nucleon aumenta. Este 
aumento representa realmente a energia libertada quando o uranio sofre fissao. 


ARMAS NUCLEARES E REATORES NUCLEARES 

Vimos que quando um nucleo sofre fissao, ele se divide em dois fragmentos e varios 
neutrons. Se cada um desses neutrons for capturado por um outro nucleo ffssil, o processo 
continua e o resultado e uma reagao em cadeia de reagoes, na qual a fissao subita de muitos 
nucleos e a liberagao resultante de enorme quantidade de energia produzem uma explosao 
nuclear. Na chamada bomba atomica (nome nao muito descritivo) uma certa quantidade, 
massa critica, de nuclfdeos ffsseis e repentinamente acionada pelo mecanismo da bomba e 
resulta na explosao nuclear. Se a massa for menor que a massa critica, muitos neutrons se 
perderao e a reagao em cadeia nao se sustentara. Uma maneira de disparar a bomba consiste 
em usar uma explosao qufmica para ativar duas massas subcrfticas separadas, contendo 
material ffssil em ambas, e assim a massa critica podera ser atingida. Uranio 235 e plutonio 
239 foram ambos usados em armas nucleares. O plutonio 239 e produzido pelo bombardeio 
de uranio 238, o isotopo mais comum do uranio, com neutrons: 


238 

92 


U + 




239 

93 


u 


O uranio 239 se desintegra em duas etapas, formando plutonio 239: 


239 

92 


u 


+ > 


239 

93 


Np 


—> 


»Pu + 


0 

-1 


Em um reator nuclear, somente um dos neutrons emitidos quando o nucleo sofre 
fissao e capturado por outro nucleo ffssil. Dessa maneira a reagao e mantida sob controle. A 
fissao continua, mas a uma velocidade mais baixa do que a de uma bomba. O reator e mantido 
sob controle ajustando a posigao de absorgao de neutrons nas barras de controle que sao 
inseridas entre os elementos combustfveis nucleares do reator. Essas barras sao geralmente 
feitas de cadmio ou boro, dois elementos altamente eficientes na absorgao de neutrons. A 
Figura 24.7 mostra o esquema de um reator nuclear. Observe que o reator serve apenas como 
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fonte de calor para ferver a agua. Entao, como numa maquina de energia convencional, o 
vapor aciona uma turbina geradora que produz eletricidade. 



FUSAO NUCLEAR 

Na curva das energias de ligagao nucleares (Figura 24.6) pode-se notar que a 
conversao de nucleos muito leves (no lado esquerdo da curva) em nucleos pesados tambem 
resulta num aumento da energia de ligagao por nucleon e entao podera haver liberagao de 
grandes quantidades de energia, ainda maiores que na fissao. Tais reagoes sao chamadas 
reagdes de fusao porque, nesse caso, os nucleos menores se fundem e formam nucleos 
maiores. 

A fonte de energia solar e constitufda de uma serie de reaches, cujo resultado final e a 
fusao de quatro protons para formar um nucleo simples de 4 2 He. A reagao, sem duvida, ocorre 
em etapas. Uma possibilidade e: 
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! h 

+ 

! h 

-> 


+ 

> 


+ 

!« 

—> 

2 He 



> 

+ 


—> 

* 

+ 


Resultado: 


4 ! h 


2 He 

+ 

2°e 


A unica aplica§ao "pratica" de sucesso das reagoes de fusao foi nas chamadas bombas 
de hidrogenio ou termonucleares. Um problema fundamental nas reagoes de fusao consiste 
em inicia-la. Para se conseguir que dois nucleos leves se fundam, eles devem ter energias 
extremamente altas, de tal maneira que as nuvens eletronicas das regioes extranucleares dos 
atomos, nao impegam que os nucleos se aproximem. O que e necessario e uma temperatura 
extremamente alta, cerca de 10 8o C. Em uma arma termonuclear a reagao de fissao e usada 
para prover as altas energias necessarias para iniciar a fusao. Num desses dispositivos, uma 
bomba de fissao e circundada por uma camada de deutereto de lftio. Os neutrons de uma 
reagao de fissao sao capturados pelos nucleos de lftio: 


6 

3 


Li + 


4 

2 


He + jH 


E sob condi?6es de alta energia, suprida pela rea?ao de fissao, o produto trftio se funde 
com o deuterio: 

-4 "He + l Q n 

Em uma bomba chamada fissao-fusao-fissao, uma camada de 238 92 U circunda o 
dispositivo de fusao. Normalmente esse isotopo de uranio nao sofre fissao, mas em condigoes 
de alta energia ele o fara. A "vantagem" desse artefato e que 238 92 U e relativamente barato 
porque ele e, sem duvida, o isotopo mais abundante desse elemento. 

O controle da fusao nuclear de maneira que possa ser usado em formas uteis de 
energia, constitui um problema que vem desafiando os cientistas e engenheiros ha 45 anos. 
Presumivelmente, as reagoes utilizando \H e 2 iH poderao ser empregadas; e, embora somente 
cerca de 0,015% do hidrogenio na Terra seja constitufdo de deuterio, ha agua suficiente nos 
oceanos, fazendo com que a quantidade deste isotopo do hidrogenio acessfvel seja muito 
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grande. Mas, alem da dificuldade da ignigao de uma fusao nuclear, ha o problema do 
recipiente para conter a mistura de reagao a temperatura demasiadamente alta, suficiente para 
vaporizar qualquer material. Ordinariamente, os experimentos estao sendo executados usando 
uma bateria de lasers de alta potencia, todos dirigidos para uma pequemssima amostra de 
hidrogenio. Espera-se que os lasers concentrem energia suficiente para iniciar a reagao de 
fusao. Outros experimentos estao sendo executados, nos quais misturas a ultra-altas 
temperaturas sao confinadas em "garrafas magneticas", um arranjo de campo magnetico 
intenso que impede que a mistura escape. 

24.6 APLICA(JOES QUIMICASDA RADIOATIVIDADE 

Desde a descoberta da radioatividade por Becquerel em 1896, a qufmica desempenhou 
um papel importante na tentativa de aplicar os processos nucleares a todos os campos da 
ciencia, medicina e tecnologia. Ja mencionamos os processos de datagao radioqufmica (Segao 
24.2) e concluiremos este capftulo descrevendo um pouco mais das aplicagoes da 
radioatividade na qufmica. 

TRAGADORES RADIOATIVOS 

Como a radioatividade pode ser detectada mesmo em nfveis muito baixos, 
pequenfssimas quantidades de materiais radioativos podem ser usados como tragadores, 
permitindo acompanhar o desenvolvimento de muitas especies de processos. Por exemplo, 
alguns tipos de disturbios vasculares podem ser diagnosticados ao injetar pequena quantidade 
de cloreto de sodio contendo sodio 24, na corrente sangufnea. Esse isotopo de sodio e um 
emissor P“ e y, e seu percurso nas arterias, capilares e veias pode ser facilmente acompanhado. 
Uma tecnica semelhante e usada na industria do petroleo: Quando se muda o tipo de oleo a 
ser bombeado atraves de um oleoduto, uma pequena quantidade de um nuclfdeo radioativo e 
adicionada por ocasiao da mudanga. Muitos quilometros depois, a chegada do novo oleo e 
detectada pela emissao radioativa do tragador. 

Estudos com tragadores tern sido uteis na qufmica em muitos processos. A velocidade 
de muitas reagoes de troca tern sido medida atraves do uso de tragadores. Por exemplo, o 
intercambio de eletrons entre Fe 3+ e Fe 2+ em solugao aquosa pode ser seguido por adigao de 
fons 55 Fe 3+ radioativos a ions Fe 2+ nao radioativos. A velocidade de troca: 

55 Fe 3 + (<2<7) + F e 2 + (aq) —> 55 F e 2 + (aq) + F e 3 + (aq) 
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E determinada tomando periodicamente amostras da mistura, separando Fe 2+ de Fe 3+ e 
determinando o quanto rapidamente a radioatividade decresce no Fe (III) ou cresce no Fe (II). 

Estudos com tra§adores foram usados como auxiliares na elucida§ao de estruturas. A 
estrutura de Lewis para o Ion tiossulfato e: 



: 0 : 

2- 


:0=S=0: 

=0: 



Evidencias para esta estrutura provem do fato de que os dois atomos de enxofre nao 
sao equivalentes no Ion. Quando enxofre 35 (emissor p _ ) e dissolvido em uma solugao 
contendo Ions sulfito, o produto e um Ion tiossulfato, no qual um dos atomos de enxofre, 
aquele proveniente do enxofre elementar, e "marcado" ou "rotulado": 

35 S(i) + SO 3 2 -(ac/) -> 35 SS0 3 2 -(<j<jf) 

Quando essa solugao e acidificada, enxofre elementar e acido sulfuroso sao 
produzidos. Se os dois atomos de enxofre fossem equivalentes no Ion tiossulfato, entao cada 
um teria 50:50 de probabilidade de ir para o enxofre elementar e entao metade da 
radioatividade deveria estar no SQ) e metade no H 2 S 03 (ag). Porem, os resultados sao outros: 
Toda a radioatividade esta contida no enxofre solido e nenhuma na solugao. Esta constitui 
uma evidencia clara de que os dois atomos de enxofre no S 2 03 2 ~ sao estruturalmente nao 
equivalentes, o que e consistente com a estrutura de Lewis anterior. 

Estudos com tragadores tern sido de grande importancia para se estabelecer 
mecanismos metabolicos nos organismos vivos. O cientista americano Melvin Calvin usou o 
C0 2 marcado com carbono 14 (emissor P~) na determinagao do mecanismo de fotosslntese 
pelo qual as plantas convertem dioxido de carbono e agua a glicose e oxigenio. Analisando as 
partes das plantas expostas ao C0 2 e luz solar em varios perfodos de tempo, Calvin conseguiu 
desdobrar a reagao global em uma complexa sequencia de etapas. 


6H 2 0(/) + 6C0 2 (g) -> C 6 H 12 0 6 (^) + 6O 2 0?) 
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TECNICAS ANALITICAS 

Isotopos radioativos tern inumeras aplicagoes em analises qufmicas. Uma das tecnicas, 
conhecida como analise por diluigao isotopica, e util na determinagao de componentes de 
uma mistura que sao diffceis de separar completamente. Por exemplo, suponha que se deseja 
determinar a quantidade de NaN 03 presente em uma solugao. Inicialmente se adiciona uma 
quantidade conhecida de NaN 03 , contendo sodio 24, radioativo dissolvido em solugao. 
Depois, a agua e evaporada ate que alguma quantidade de NaN0 3 cristalize da solugao. A 
radioatividade do solido e entao medida e se, por exemplo, ela e 3% daquela quantidade de 
NaNC >3 radioativa adicionada, entao a relagao entre a original e a adicionada no cristal deve 
ser de 97:3. Mas esta tambem deve ser a relagao na solugao e assim, da quantidade de NaN 03 
radioativa marcada, a quantidade de NaN 03 originalmente presente pode ser determinada. 

Outra tecnica analftica, a analise por ativagao com neutrons e util como metodo 
analftico nao destrutivo para muitas substancias. Quando um nuclfdeo estavel e bombardeado 
com neutrons, ha formagao de um isotopo pesado, quando o nuclfdeo estavel captura um 
neutron: 

£ + > -» A+ Pt 


Se o nuclfdeo esta acima do cinturao de estabilidade, ele sofre desintegra§ao P , com 
meia-vida caracterfstica: 


A+ l v 


A + ly + 

Z + l T 


0 


€ 


Mesmo que o nuclfdeo formado seja estavel, ele geralmente esta num estado excitado 
por causa da energia que recebeu na colisao com os neutrons. Entao, ele emite um ou mais 
fotons (raios y) de energia caracterfstica, ate que atinja o estado fundamental. Como as meias- 
vidas e as energias caracterfsticas de emissao y sao conhecidas para a maioria dos nuclfdeos, 
as medidas dessas quantidades permitem a identificagao de substancias desconhecidas. As 
analises por ativagao com neutrons sao especialmente uteis na determinagao de amostras 
muito pequenas e em amostras nas quais o elemento procurado esta em concentragoes 
extremamente baixas, geralmente menor que 10' 4 % . 
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MODIFICA(JOES ESTRUTURAIS 

Radiagoes de alta energia podem produzir mudangas estruturais importantes na 
materia. A irradiagao de plastico de polietileno com radiagao P“ ou y“ produz dissociagao de 
alguns atomos de hidrogenio das cadeias de hidrocarbonetos. Esses atomos formam moleculas 
de hidrogenio, H 2 , e cadeias adjacentes formam ligagoes cruzadas onde os atomos de H 
estavam presentes. Essas ligagoes cruzadas aumentam a dureza e durabilidade dos plasticos. 

Os nuclrdeos radioativos sao usados em muitas aplicagoes medicas. O cobalto 60 e 
usado no tratamento de cancer. (A radioterapia nao e mais comum ente usada por causa do 
alto custo desse elemento.) O 60 2 ?Co e emissor (E e y <? a radiagao e dirigida para o tecido 
maligno para destruf-lo. Pequenas quantidades de compostos contendo iodo 131 sao ingeridas 
por pacientes com cancer de tiroide. O iodo radioativo se concentra na tiroide e destroi os 
tecidos da glandula, com mmimo efeito no resto do organismo. 

DIFRACAO DE NEUTRONS 

Uma das tecnicas mais valiosas usada na area de determinagao de estrutura e a 
difragao de neutrons. Essa tecnica e analoga a difragao de raios-X (Segao 9.2), mas ha uma 
grande diferenga: os raios sao fortemente espalhados somente por altas concentragoes de 
eletrons. 

Assim, atomos como o de hidrogenio que tern poucos eletrons sao dificeis ou mesmo 
impossfveis de serem localizados no cristal pelo uso da difragao de raios-X. Por outro lado, 
neutrons sao espalhados nao pelos eletrons, mas pelo nucleo e podem ser usados para 
localizar a posigao de elementos leves, mesmo hidrogenio, em estruturas solidas. 

RESUMO 

Muitos nuclfdeos naturais podem apresentar radioatividade natural. Este fato e 
usualmente caracterizado pela emissao de particulas alfa (a), beta-negativas (P“) e raios 
gama (y). Uma partfcula alfa e essencialmente um nucleo de 4 2 He e, quando ela e emitida, o 
numero de massa do nucleo que se desintegra decresce de 4 e o numero atomico de 2. A 
partfcula beta-negativa e um eletron de alta energia, °-\e, e quando ela e emitida o numero 
atomico do nucleo que sofre desintegragao aumenta de 1, permanecendo o numero de massa 
inalterado. Os raios gama sao radiagoes eletromagneticas de alta energia, cuja emissao nao e 
acompanhada de qualquer variagao do numero atomico ou numero de massa do nucleo que se 
desintegra. Outras maneiras menos comuns de desintegragao radioativa natural sao a captura 
eletronica e a fis sao e spontanea. 


673 



Nucleos estaveis podem tomar-se radioativos ao serem bombardeados com partfculas 
de alta energia, como as partfculas alfa, neutrons ou eletrons. Essa radioatividade induzida e 
semelhante a radioatividade natural, exceto que modos adicionais de desintegragao sao 
observados, incluindo a emissao de neutrons e de positrons (P + ). 

Quando, se constroi um grafico do numero de neutrons em fungao do numero de 
protons, os nucleos estaveis formam um cinturao de estabilidade. Nucleos instaveis tendem a 
emitir partfculas que mudarao ou a relagao neutron/proton ou reduzirao o numero total de 
nucleons de maneira que eles se localizem perto do cinturao de estabilidade. 

Toda desintegragao radioativa segue uma cinetica de primeira ordem. Como as meias- 
vidas, constantes de primeira ordem, sao caracterfsticas das especies envolvidas, a medida da 
radioatividade ou dos produtos de desintegragao constitui um metodo para determinagao da 
idade de objetos antigos. Esse metodo e chamado datagao radioquimica e e baseado no 
conhecimento das meias-vidas de nuclfdeos radioativos. 

A energia de ligagao nuclear e a energia liberada quando um nucleo e formado dos 
nucleons componentes. Essa energia e equivalente ao decrescimo de massa durante esse 
processo, ambos sendo relacionados pela formula de Einstein, E = me 2 . Durante a fissao 
nuclear, nucleos pesados se dividem formando nucleos mais leves, com maiores energias de 
ligagao. Ao mesmo tempo, neutrons sao tambem libertados e, se eles sao capturados por 
nucleos ffsseis, uma reagao em cadeia e iniciada. Durante afusao nuclear, nucleos leves se 
fundem formando nucleos mais pesados com energias maiores de ligagao. Em ambos os 
casos, na fissao e na fusao, o efeito de massa produz grande quantidade de energia. 

As muitas aplicagoes da radioatividade incluem o uso de tragadores para seguir o 
movimento ffsico de substancias, para seguir os caminhos dos atomos nas reagoes e na 
determinagao de estrutura. Os nuclfdeos radioativos sao usados em qufmica analftica em 
analise por diluigao isotopica e analise por ativagao com neutrons. A radiagao de alta energia 
produz mudangas fundamentais na estrutura da materia. Vantagens especiais sao obtidas na 
modificagao de estruturas de substancias tais como plasticos e na destruigao de tecidos 
malignos em organismos vivos. A difragao de neutrons e uma tecnica para determinagao de 
estrutura, semelhante a difragao de raios-X, mas que fomece informagoes sobre a localizagao 
de elementos leves pesados na estrutura. 
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PROBLEMAS 
Nucleo Atomico 

24.1 Faga uma distingao entre nuclideo e isotopo. 

24.2 Como e possfvel que: (a) partfculas alfa, (b) partfculas beta e (c) raios gama 
possam provir de nucleos que nao as possuam? 

24.3 o que e um positron? O que acontece a um nucleo quando ele emite um positron? 
Um positron e um eletron ambos desaparecem quando colidem. Para onde eles vao? 

Radioatividade 

24.4 Quais sao as energias de radioatividade natural que ocorrem? Como elas diferem 
umas das outras? 

24.5 Descreva o processo de captura eletronica. Como esse processo pode ser 
detectado? 

24.6 O que podemos concluir acerca da estrutura do nucleo atraves do fato de que a 
emissao gama constitui uma maneira comum de desintegragao? 

24.7 Que partfcula e emitida durante cada uma das seguintes desintegragoes nucleares? 

(a) 2 “Ra 2 ^, + , 

(b) 2 ^Pu -» “Am + ? 

(c) “Co ^ “Fe + ? 

(d) “Kr -> **Kr + ? 

24.8 Escreva a equagao nuclear para a emissao de uma partfcula alfa para: 

(a) 178 79 Au (b) 227 90 Th (c) 257 io 4 Unq 

24.9 Escreva a equagao nuclear para a emissao [T de: 

(a) 127 50 Sn (b) 10 4 Be (c) 56 25 Mn 
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24.10 Escreva a equagao nuclear para a captura eletronica de: 

(a) 125 55 Cs (b) 195 82 Pb (c) 243 98 Cf 

24.11 Escreva a equagao nuclear para a emissao de positron por: 

(a) 203 83 Bi (b) 105 48 Cd (c) 70 33 As 

24.12 Como diferem entre si os raios y e os raios-X em: 

(a) energia? 

(b) comprimento de onda? 

(c) freqliencia? 

24.13 Na serie de desintegragao do actfnio, um total de sete partfculas sao emitidas. Se 
os nuclfdeos de partida e de termino sao 235 92 U e 207 8 2 Pb, quantas partfculas beta sao emitidas, 
supondo que nao sao emitidas outras partfculas? 

Cinetica de Rea^oes Nucleares 

24.14 Meias-vidas para processos de desintegra§ao radioativa sao independentes dos 
tamanhos das amostras. O que isto lhe diz acerca da cinetica desses processos? 

* 24.15 O talio 202 se desintegra por captura eletronica com uma meia-vida de 12 
dias. Se uma amostra de 1,00 g de talio se desintegra por um perfodo de 36 dias, que 
quantidade de talio permanece? 

* 24.16 A constante de velocidade para uma desintegragao alfa do torio 230 e 8,7 x 
10' 6 anos Qual e a meia-vida desse isotopo do torio? 

* 24.17 Uma amostra de pechblenda, um minerio de uranio, foi analisada e encontrou- 
se 51,09% de 238 92 U e 2,542% de 206 8 2 Pb em massa. Se a meia-vida do uranio 238 e 4,5 x 10 9 
anos, qual e a idade da rocha? 

24.18 Alguns fragmentos de ossos encontrados em uma escavagao no Egito possufam 
14 6 C radioativo em quantidade 0,629 vezes daquela dos animais vivos. Qual a idade desses 
fragmentos? 
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Estabilidade e Energia Nuclear 

24.19 O que e cinturao de estabilidade? 

24.20 Cite duas maneiras pelas quais um nuclfdeo instavel pode se aproximar do 
cinturao de estabilidade se: 

(a) sua relagao neutron/proton e muito alta 

(b) sua relagao neutron/proton e muito baixa 

(c) o numero total de nucleons presentes e muito alto. 

24.21 Faga uma previsao sobre o modo de desintegragao de cada um dos seguintes 
nuclfdeos: 

(a) 37 19 K (b) 129 56 Ba (c) 143 57 La (d) 255 10 iMd 

24.22 O nobelio sofre fissao espontanea. Escreva equates nucleares mostrando tres 
pares possfveis de produtos de fissao. (Assumir que em cada caso ha formagao de tres 
neutrons.) 

24.23 Considerando todos os outros fatores constantes, qual dos processos produz 
mais energia por grama de materia: fusao ou fissao? 

24.24 Quais sao os problemas existentes para ignigao de uma bomba de fissao, no 
controle de um reator de fissao nuclear? 

Aplicagoes 

24.25 Descreva um experimento que voce possa executar com o objetivo de 
determinar se e a ligagao oxigenio-carbonila ou a ligagao oxigenio-etila que se quebra na 
hidrolise do acetato de etila para formar acido formico e etanol. 

24.26 Suponha que voce deseja determinar o volume de agua de um pequeno agude. 
Voce coloca 220 litros de agua que foi enriquecida com trftio ( 3 iH) no agude, mistura bem 
com um barco a motor e em seguida retira uma amostra. Se a radioatividade e 1,4 x 10' 4 % da 
radioatividade original da agua, quantos litros de agua estao contidos no agude? 
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24.27 Descreva um experimento com tragador radioativo que voce possa fazer para: 

(a) determinar o produto de solubilidade do brometo de chumbo 

(b) determinar a velocidade de difusao no estado solido, de um metal em outro 

(c) medir a pressao de vapor de uma substancia pouco volatil 

(d) determinar o desgaste dos aneis do pistao de um automovel. 

PROBLEMAS ADICIONAIS 

24.28 Quando uma partfcula de alta energia de um acelerador colide com um nucleo, 
uma nova partfcula, um meson e formado. Sua massa e intermediaria entre a de um proton e a 
de um eletron. Se nem protons nem neutrons sao destrufdos, de onde elas provem? 

24.29 Considere a rela§ao neutron/proton em um neutron isolado e entao escreva uma 
equatjao nuclear mostrando como o neutron se desintegra. 

24.30 Complete as seguintes equates, indicando o nucleo filho de cada caso: 


(a) 

49 Cr 

24^ r 

— » 

? + _®e 

(b) 

126t 

53 1 

— > 

? + > 

(c) 

214 R : 

83 B 

— > 

? + jHe 

(d) 

214 r; 

83 Bl 

+ 

°e -» ? 


24.31 Complete as seguintes equates, indicando em cada caso a partfcula capturada 
pelo nuclfdeo a esquerda: 


(a) 

27C0 + 

? -> ^Mn + *He 

(b) 

» Ca + 

? ^Sc + }H 

(c) 

’Li + ? 

l Be + o n 

(d) 

> + 


(e) 

2 ^m + 

? ^ + 5 
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24.32 Na serie de desintegragao radioativa do torio, o nucleo de 232 9 oTh emite as 
seguintes partfculas sucessivamente: a, p, p, a, a, a, p, a, a, p. Que nuclfdeo filho estavel se 
forma? 


24.33 A constante de velocidade por uma desintegragao beta de 118 4 sCd e 1,4 x 10' 2 
min' 1 . Que fragao de qualquer amostra de cadmio permanece depois de 12 h? 

24.34 Uma amostra de granito tern a relagao de massas 4 °i 9 Kr/ 4 °i 8 Ar igual a 0,592. Se 
a meia-vida de 40 i 9 Kr e 1,28 x 10 9 anos, qual e a idade da rocha? 

24.35 Calcule a energia de liga§ao media por nucleon para: 

(a) 6 3 Li (massa = 6,01512 u), 

(b) 58 26 Fe (massa = 57,9333 u) 

(c) 235 92 U (massa = 235,0439 u) 

24.36 Nas reagoes de fusao ou fissao, a massa e convertida em energia. Por que, entao, 
o numero de protons e neutrons permanece constante? 

24.37 Comente a afirmagao: Numa reagao qufmica endotermica a massa dos produtos 
e maior que a massa total dos reagentes. 

24.38 Faga uma estimativa da energia (kJ mol' 1 ) libertada em cada um dos seguintes 
processos: 

(a) -► ^TTi + jHe 

(b) |H + JH -> jHe 

(c) + ' 0 n ^ '> + $Cr + 3 ' Q n 

24.39 O isotopo mais estavel do astato e 210 85 At, com a meia-vida de apenas 8,3 h. 
Usando somente tragos de astato, como voce pode mostrar que esse elemento e um 
halogenio? 
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Apendice 

Respostas dos Problemas Numericos Selecionados 
CAPITULO 13 CAPfTULO 14 


13.5 7,80 x lCH mol L- 1 s~ l 

13.6 5,20 x lO" 3 mol L -1 s' 1 

13.7 51,0 mmHg (aumento) 


13.8 

(a) 

(b) 

6,05 x 10 -3 mol L -1 min- 
6,17 x 10 -3 mol L _1 min -1 


(c) 

6,32xl0- 3 mol L-> min" 1 

13.9 

(a) 

6,07 x 10 -3 mol L _1 min -1 


(b) 

1,00 x 10“ 2 mol L _1 min -1 

13.15 

(a) 



(b) 

1,08 x 10 -4 (mol L -1 ) -2 s~ 


(c) 

4,31 x lO-^molL- 1 s _1 


(d) 

6,47 x 10 -7 mol L -1 s _1 


13.17 - = A [A][B] 2 

at 

k = 5,24 x 10- 4 (mol L _1 ) ~ 2 s" 1 

13.19 (a) I s ordem 

(b) 9,0 x lO- 2 h-' 

13.21 5,0x10'min 

13.23 6,5 x 10 3 s, ou 1,8 h 

13.24 2,7 X KFs 

13.32 (a) 53 kJ mol -1 

(b) 3,5 x Imol-' 

13.34 34°C 

13.53 -<fU*[A][B] 

13.57 (a) 0,659 mol L' 1 


14.20 5.85 x 10'° 

14.22 1,8 x 10-* 

14.23 4,7 x 10 2 

14.25 -185 kJ 

14.26 20.1 mol L-' 

14.27 0,265 mol L -1 

14.28 24.3 mol 

14.29 (a) 1,89 mol L-' 

(b) 1,89 mol L- 1 

(c) 0,11 mol L _1 

(d) 0,11 mol L- 1 

14.30 (a) 0,395 mol L - ' 

(b) 0,395 mol L- 1 

(c) 2,27 x 10~ 2 mol L _l 

(d) 2,27x10-2 mol L-> 

14.31 [COJ =0.378 mol L-' 
[H 2 J= 0,378 mol L"' 

ICO] = 2.2xl0- 2 mol L"' 
[H,0] = 2,2 x lO" 2 mol L-' 

14.32 [CO] = 2.66 x 1 (H mo l L' 1 
[H-,0] = 2,66 x lO- 2 mol L 1 
[C0 2 ] = 0,573 mol L"' 
[H,]= 0,373 mol L-' 

14.35 6,7 x lO* 17 mol L 1 
14.37 9,1 X ItHmolL"' 

14.43 -226 kJ 
14.49 [SO,] = 0,090 mol L 1 

[0 2 ] = 0,54 mol L- 1 
[SOj| = 1,9 mol L-' 

14.52 0,14 g 


(b) 8,0 h 
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CAPfTULO 15 

15.28 

(a) 10.19 

1S.1 

(a) 

0,00 


(b) 12,68 


(b) 

2,34 

15.31 

9xl0- 12 


(O 

8,22 

15.32 

[Hp~l(ou [H + ]) = 1,3 x 10- 5 mol L 1 


(d) 

11,66 


fNH 3 J = 1.3 X 10-* mol L 1 

15.2 

(a) 

6,0 x 10 -3 mol L' 1 


[NH 4 + J = 0.31 mol L-i 


(b) 

3,6 x 10~ 5 mol L 1 


fOH _ l = 7,6 x 10" 10 mol L -1 


(c) 

2,2 X 10- 7 mol L 1 


[CI-] = 0,31 mol L-> 


(d) 

7,6 x 10- 13 mol L -1 


[H 2 01=55,3 molL 1 

15.3 

(a) 

2,1 x 1 O' 10 mol L 1 

15.33 

7.00 


(b) 

3,5 x 10-«mol L ' 

15.34 

8.86 


(c) 

1.0 x 10- ,n mol L- 1 

15.36 

5.10 


(d) 

1,6 x 10- 11 mol L 1 

15.38 

2 x 10~ 3 mL 

15.4 

(a) 

12.32 

15.40 

(a) 10,21 


(b) 

8,75 


(b) 9.26 


ic) 

4,95 


(c) 8,30 


(d) 

039 


(d) 73 

15.6 

11 mL 


(e) 538 

15.8 

6.63 


15.42 

3,9x1 O'* 

15.10 

3.5 x 10~ 5 mol Lr 1 

15.44 

(a) 4,7 

15.11 

2.475 



(b> 9,3 

15.12 

4.95 



(c) 6,4 

15.13 

5.7 x 10- 2 mol L-’ 


(d) 103 

15.15 

(a) 

2,58 

15.46 

3,1 x 10" 2 mol 


(b) 

4,25 

15.49 

(a) 2,47 15.57 [H + ] = 8,7x 10- 2 molL" 1 

15.18 

1.2 X10- 7 






(b) 432 tH 2 P0 4 -] = 8,7 x 1C 2 mol L“ l 

15.19 

7.4 x 1(H 


(c) 4 v tHP0 4 2 *J = 63 x 10-» mol L-« 

15.20 

2.0 x 1(H mol L _1 


H 5,00 




15.52 

15.21 

0.13 mol 


15.58 2.67 





(b) 9,40 

15.23 

(a) 

1130 


(C) 9,40 


(b) 

12.21 


(d) 11.40 

15.27 

(a) 

9,07 


(e) 0,60 


(b) 

11,53 




(c) 

5.13 
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CAPfTULO 16 


16.1 

8,5 x 10“" 

16.3 

7.9 x 1(H 

16.6 

1,2 x 10-' 3 

16.7 

2.0 xlO- 13 

16.11 

1,6 x 10“* mol L - ' 

CAPfTULO 17 

17.2 

(a) w = () 


(b) n' = -912 J 

17.3 

-6,85 x 10 2 J 

17.8 

(a) -h»= 1,46 x 10 3 J 


(b) »’ = -l,46 x 10 3 J 

17.10 

1.84 kJ 

17.11 

-251 kJ 

17.13 

AH = 13,0 kJ 


Ai/= 12,4 kJ 

17.15 

6.008 kJ mol~' 

17.18 

AS vap =87,2J K- 1 moH 


A5=l,12JK-'g-i 

17.23 

-2432 J K-‘ mol" 1 

17.27 

-720,8 kJ mol-' 


16.12 

2,2 x 10-^mol L-l 

16.14 

9x 10 -9 mol Lr 1 

16.16 

3,4 mol L- 1 

16.19 

0.68 

16.25 

4.8 x 10 -5 mol L _1 

16.28 

0.11 mol L-‘ 


17.29 

-1226,6 kJ mol-' 

17.31 

7 x 10 24 

17.33 

2xl0' 2 

17.37 

(a) -3139 kJ mol -1 


(b) AH’ = -3267 kJ mol -1 


ALT =-3263 kJ mol- 1 

17.42 

284,5 J K 1 

17.46 

w* -3.19 kJ mol* 1 


q = 33,5 kJ mol-' 

Atf = 33,5 kJ mol-' 
AU = 30.3 kJ mol-' 
AG = 0 

AS = 87J2 J K" 1 mol 1 


CAPfTULO 18 


18.15 

124 mL 

18.22 (a) 1,81V 

18.17 

6,23 x 10 4 C 

(b) 0,29 V 

18.19 

1,24 g 

(c) -0.29 V 

18.21 

(a)-0,41 V 

(d) 0,28 V 


(b) -0.34 V 

(e) 0,62 V 


(c) -1,36 V 

18.26 (a) 1,30 V 


(d)-1,36 V 

(b) 3,17 V 



(c) 1,67 V 



(d) 0,56 V 
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18.29 

0,42 V 

18.31 

1,02 V 

18.32 

(al-l^xlO^kJ 


(b) -56 kJ 


(c) +56 kJ 


(d) -5,4 x 10 2 kJ 


(e) -3,6 x 10 2 kJ 

18.34 

(a)-251 kJ mol- 1 


CAP ITU IX) 20 

20.13 1,4137 

1,03091 

20.15 2,0 xlO" 15 



0») -612 kJ mol-' 


(c) -481 kJ mol -1 


(d)-54 kJ mol-' 

18.36 

0,388 V 

18.38 

1 

18.39 

213 A 

18.49 

931 

18.53 

-0,828 V 


CAP1TULO 24 

24.15 0,125 g 

24.16 8,0 x 10"* anos 

24.17 3,7 xl(H anos 
24.33 4 x 10- 3 
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